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AVERTISSEMENT  DE  L'ÉDITEUR 


On  sait  que  le  Cerli/icat  d'éludés  phydque^^  chimiques  et  naturelles  est 
actuellement  conféré  aux  étudiants  en  médecine  par  les  Facultés  des 
sciences,  comme  sanction  d'un  enseignement  approprié,  qui  est  professé 
dans  les  dites  Facultés  (1).  Les  origines,  la  nature  et  la  portée  de  ce 
nouvel  enseignement  ont  été  nettement  définies  par  les  remarquables 
Rapports  de  MiM.  les  doyens  de  la  Faculté  de  médecine  (2)  et  de  la 
Faculté  des  sciences  (3)  de  l'Université  de  Paris. 

Les  Facullés  de  médecine  —  dit  M.  Darboux  —  se  réservent  de  la 
manière  la  plus  complète^  l'élude  des  applications  des  sciences  physiques 
et  naturelles  aux  diverses  branches  de  l'art  de  guérir;  mais  elles  récla- 
ment des  étudiants  déjà  initiés  aux  principes  de  ces  sciences.  L'ensei' 
gnement  nouveau  doit  donc  être  avant  tont^  tin  enseignement  général  et 
non  pas  nn  enseignement  d'application.  Mais  comme  le  médecin  n'est  pas 
un  théoricien^  mais  un  homme  pratique.,  le  nouvel  enseignement  doit  être^ 
en  mê?ne  temps  que  théorique^  pratique  et  expérimental. 

Fidèle  aux  traditions  déjà  anciennes  de  notre  maison,  nous  ne  pou- 
vions rester  indifférent  ni  étranger  à  cette  importante  évolution  des 
études  médicales  :  aussi  avons-nous  pris  nos  mesures  pour  y  aider, 
nous  l'espérons,  avec  efficacité.  C'est  dans  cet  esprit  que  nous  publions 
un  Cours  d'études  physiquef^^  chimiques  et  natiirellesy  dont  nous  avons 
confié  la  direction  et  la  rédaction  à  des  professeurs  expérimentés  dou- 
blés d'hommes  de  sciences  distingués,  que  nous  avons  été  chercher  à 
la  Sorhonne  même  et  au  Muséum.  Ce  Cours  complet  comprend  huit 
Tolumes,  dont  quatre  volumes  de  Science  pure  et  quatre  de  Science 
appliquée  ou  Travaux  pratiques,  qui  sont,  les  uns  et  les  autres,  stric- 
tement conformes,  dans  la  lettre  comme  dans  l'esprit,  aux  nouveaux 
programmes  de  4893.  Nous  les  offrons  avec  confiance  aux  étudiants, 
convaincus  que  n^us  sommes  de  contribuer  par  là  à  diriger  leurs 
études,  à  alléger  leur  besogne  et  à  faciliter  leur  succès  aux  examens. 
Et  si  nous  parvenons  à  y  réussir,  dans  une  certaine  mesure,  ce  sera  pour 
nous,  comme  pour  nos  collaborateurs,  la  plus  précieuse  des  récom- 
Bcnses. 

0.  DO[N. 

JV.  B.  —  Notre  publication  étant  absolument  conforme  à  l'esprit 
Hîême  des  nouveaux  programmes,  s'adresse  non  seulement  aux  étu- 
diants en  médecine,  mais  encore  aux  bacheliers  de  tous  ordres  et 
même  aux  sujets  d'élite  qui  se  destinent  à  l'Ecole  centrale,  à  l'Ecole 
de  physique  et  chimie  de  la  Ville  de  Paris,  à  l'Institut  agronomique, 
aux  Ecoles  vétérinaires  et,  en  général,  aux  carrières  industrielles  et 
agricoles. 


(1)  Décret  relatif  à  rinstilution  dans  les  Facultés  des  sciences  d'un  certificat 
d'études  physiques,  chimiques  et  naturelles  (du  31  juillet  1893). 

(2)  Décret  relatif  à  la  réorganisation  des  éludes  médicales  (du  31  juillet  1893). 

(3)  Réorganisation  des  études  médicales  (Rapport  de  M.  Brouardel).  —  Certifi- 
cat d'études  physiques,  chimiques  et  naturelles  (Rapport  de  M.  Darboux). 
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AVANT-PROPOS 


L'ouvrage  que  nous  publions  aujourd'hui  n'a  pas 
et  ne  saurait  avoir  la  prétention  d'être  un  véritable 
traité  de  chimie  ;  en  le  rédigeant,  conformément  aux 
programmes  des  examens  pour  le  certificat  d'études, 
nous  n'avons  eu  d'autre  but  que  d'offrir  aux  étudiants 
un  guide  qui  leur  permette,  d'abord,  de  suivre  avec 
/ruit  les  cours  spéciaux  et,  ensuite,  d'embrasser  d'un 
seul  coup  d'œil  la  chimie  tout  entière,  en  se  bornant 
à  ses  grandes  lignes  et  en  la  dégageant  de  toutes  les 
difficultés  que  présente  toujours  une  étude  trop 
approfondie. 

Nous  nous  sommes  efforcé  surtout  de  donner  à  ce 
cours  une  forme  systématique  et  de  relier  entre  elles, 
aussi  étroitement  que  possible,  les  différentes  parties 
de  la  chimie  élémentaire,  qu'on  a  quelquefois  si 
grand  tort  de  vouloir  séparer.  Les  lois  et  les  généra- 
lités sont  exposées  d'une  manière  concise  qui  permet- 
tra aux  étudiants  de  les  revoir  aussi  souvent  qu'il 
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sera  nécessaire  ;  l'étude  des  métalloïdes  et  celle  des 
métaux  sont  présentées  par  ordre  de  familles,  celle 
enfin  de  la  chimie  organique  est  basée  dès  le  début 
sur  le  pri:[^cipe  de  la  quadrivalence  du  carbone,  ce 
qui  permet  de  faire  immédiatement  comprendre  l'u- 
sage des  formules  de  constitution,  ainsi  que  le  classe- 
ment des  corps  organiques  en  séries  homologues  et 
enfin  les  phénomènes  d'isomérie,  à  la  fois  si  nom- 
breux et  si  faciles  à  prévoir  dans  cette  branche  de  la 
chimie  élémentaire. 

C'est  principalement  en  chimie  organique  qu'ap- 
paraît l'utilité  des  hypothèses  relatives^  aux  atomes 
et  aux  molécules,  ainsi  que  l'importance  des  lois  fon- 
damentales de  la  combinaison  ;  aussi  ne  saurions- 
nous  trop  recommander  à  nos  jeunes  lecteurs  de  bien 
se  pénétrer  à  l'avance  de  celles-ci,  s'ils  veulent  se 
faire  une  idée  nette  de  la  chimie  moderne  et  surtout 
s'ils  désirent  poursuivre  plus  tard  son  étude,  dans 
une  direction  quelconque. 

Nous  n'avons  compris  dans  ce  volume  que  la  partie 
théorique  et  descriptive  du  programme  officiel  ; 
on  trouvera  les  applications  dans  notre  Manuel , 
où  nous  avons  rassemblé  tout  ce  qui  touche  aux 
éléments  d'analyse  et  aux  travaux  pratiques. 
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PREMIÈRE  PARTIE 
GÉNÉRALITÉS  ET  LOIS 


CHAPITRE  PREMIER 
DÉFINITIONS 

1.  Phénomènes  chimiques.  —  T:a  chimie  est  l'une  des 
sciences  expérimentales  qui  s'occupent  des  métamor- 
phoses de  la  matière;  elle  s'intéresse  particulièrement 
à  celles  de  ces  métamorphoses  qui  sont  permanentes, 
c'est-à-dire  qui  persistent  après  que  la  cause  qui  les 
détermine  a  cessé  d'agir. 

Ces  transformations,  que  l'on  appelle  d'ordinaire 
phénomènes  chimiques^  sont  nécessairement  en  rap- 
port avec  la  structure  intime  de  la  matière,  aussi 
commencerons-nous  par  rappeler  en  quelques  mots 
les  différentes  hypothèses  qui  touchent  à  celle-ci. 

2.  Molécules.  —  On  admet  que  tout  corps  homogène 
est  formé  de  particules  extrêmement  petites,  qui  pos- 
sèdent encore  toutes  les  propriétés,  physiques  ou  chi- 
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miques,  de  la  masse  dont  elles  font  partie,  mais  qui  ne 
peuvent  plus  être  divisées,  sans  destruction  totale,  par 
aucun  moyen. 

Ces  particules,  qui  représentent  donc  la  limite 
extrême  de  la  divisibilité  de  la  matière,  portent  le  nom 
de  molécules  ;  dans  un  même  corps,  défini  chimique- 
ment, les  molécules  sont  toutes  identiques  entre  elles 
et,  par  conséquent,  possèdent  le  même  poids,  le  même 
volume,  la  même  densité,  etc. 

En  un  mot  : 

La  molécule  est  la  plus  petite  partie  d'un  corps  qui 
puisse  exister  à  l'état  libre. 

3.  Atomes.  —  La  seule  notion  de  molécules  permet 
d'expliquer  la  plupart  des  phénomènes  physiques  ;  il 
est  facile  de  voir  qu'elle  est  insuffisante  pour  les  études 
de  chimie. 

Considérons,  en  effet,  un  bloc  de  carbonate  de  cal- 
cium (marbre  ou  craie)  :  l'analyse  nous  apprend  que 
ce  corps  est  formé  par  l'union,  de  trois  éléments 
distincts,  le  carbone,  l'oxygène  et  le  calcium,  quel  que 
soit  d'ailleurs  son  volume  ou  son  poids.  A  la  limite,  la 
molécule  de  carbonate  de  calcium  doit  donc  encore 
renfermer  les  trois  mêmes  éléments;  ce  n'est,  par  con- 
séquent, pas,  comme  on  aurait  pu  le  croire,  quelque 
chose  de  simple,  mais  bien  un  complexe,  résultant  de 
la  juxtaposition  de  particules  plus  petites  encore.  Ces 
éléments  de  la  molécule  qui,  cette  fois,  sont  rigoureu- 
sement indécomposables  et,  par  conséquent,  indivi- 
sibles, dans  la  plus  large  acception  du  mot,  ont  recule 
nom  caractéristique  d'atomes.  En  résumé  : 

L'atome  est  la  plus  petite  partie  d'un  corps  qui 
puisse  exister  dans  une  molécule. 

Sauf  quelques  rares  exceptions,  les  atomes  ne  se 
rencontrent  jamais  à  l'état  libre  dans  la  nature  ;  sous 
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l'action  de  forces  particulières,  dont  la  mise  en  jeu  est 
l'origine  de  toutes  les  réactions  chimiques,  ils  se~ 
réunissent  d'eux-mêmes  en  groupes  qui  forment  autant 
de  molécules. 

Quand  ils  sont  tous  identiques,  en  d'autres  termes 
quand  la  molécule  est  homogène,  le  corps  est  dit 
simple;  quand  ils  sont  dissemblables,  la  molécule  est 
hétérogène  et  le  corps  est  dit  composé. 

Les  atomes  d'un  même  corps  ont  partout  et  toujours 
les  mêmes  caractères,  en  particulier  le  même  poids  et 
le  même  volume. 

4.  Changements  d'état.  —  La  matière  aifecte  trois 
états  distincts  qui  sont  sous  la  dépendance  de  l'attrac- 
tion moléculaire  (cohésion);  ce  sont  l'état  solide,  l'état 
liquide  et  l'état  gazeux. 

Les  changements  de  température  et  de  pression, 
ayant  pour  effet  de  modifier  la  distance  qui  sépare  les 
molécules  les  unes  des  autres,  modifient  en  même 
temps  la  cohésion  et  permettent,  à  quelques  exceptions 
près,  de  changer  à  volonté  l'état  qu'un  corps  affecte 
dans  les  conditions  ordinaires. 

5.  Fusion.  —  La  fusion  est  le  passage  de  l'état  solide 
à  l'état  liquide  ;  elle  a  lieu  sous  l'action  de  la  chaleur 
et,  sous  une  même  pression,  se  manifeste  toujours  à  la 
même  température.  Certains  corps,  particulièrement 
difficiles  à  fondre,  sont  appelés  réfractaires  ;  nous  ci- 
terons comme  exemples  de  corps  réfractaires  la  chaux, 
qui  ne  fond  qu'à  3500^  dans  l'arc  voltaïque  (Moissan), 
la  magnésie  et  le  charbon,  qui  n'ont  pas  encore  été 
liquéfiés. 

Le  point  de  fusion  d'un  corps  solide  est  l'une  de  ses 
constantes  physiques  les  plus  nettes,  aussi  y  a-t-il  un 
intérêt  de  premier  ordre  à  le  déterminer  aussi  exacte- 
ment que  possible. 
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Sur  fusion.  —  Presque  tous  les  liquides  peuvent  être 
solidifiés  par  le  froid  et  la  température  de  solidification 
coïncide  nécessairement  avec  le  point  de  fusion  du 
même  corps,  pris  à  l'état  solide.  Cependant,  il  arrive 
parfois  qu'un  liquide  conserve  cet  état  jusqu'à  une 
température  inférieure  à  celle  de  son  point  de  congé- 
lation normal  ;  on  dit  alors  qu'il  est  en  sur  fusion, 

La  surfusion  est  un  état  d'équilibre  instable,  qui  est 
détruit  dès  qu'on  projette  dans  le  liquide  une  par- 
celle solide  de  la  même  substance  ou  d'un  corps  iso- 
morphe. Au  moment  où  la  solidification  s'effectue,  il 
se  produit  un  dégagement  de  chaleur  qui  tend  à  faire 
remonter  la  température  du  corps  jusqu'à  son  point  de 
fusion  normal. 

Certains  liquides  ont  une  tendance  manifeste  à  rester 
en  surfusion  :1a  glycérine  et  l'acide  hypophosphoreux, 
qui  se  solidifient  régulièrement  à  15^  et  17^,  et  que 
nous  avons  pourtant  l'habitude  de  voir  toujours  li- 
quides, même  en  hiver,  en  sont  des  exemples  bien 
connus. 

6.  Dissolution  des  solides.  —  La  dissolution  est  un 
changement  d'état  comparable  à  la  fusion,  en  ce  sens 
qu'elle  détermine  comme  elle,  la  liquéfaction  d'un  corps 
solide  ;  elle  en  diffère  parce  qu'elle  ne  nécessite  pas 
l'intervention  de  la  chaleur  et  qu'elle  ne  se  produit 
qu'au  contact  d'un  liquide  inerte  appelé  dissolvant 

Une  dissolution  est  dite  saturée  quand  elle  contient 
le  maximum  possible  de  matière  dissoute  ;  le  poids  de 
celle-ci,  rapporté  au  poids  total  de  la  dissolution,  est 
ce  qu'on  appelle  sa  solubilité. 

En  général,  la  solubilité  des  corps  solides  est  une 
fonction  linéaire  de  la  température  (Etard)  ;  le  plus 
souvent  elle  augmente  à  mesure  que  la  température 
s'élève,  mais  elle  peut  aussi  décroître  (sulfate,  citrate, 
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butyrate  de  calcium)  ou  restera  peu  près  slationiiaire 
(sel  marin). 

Sursaturation,  —  Lorsqu'on  laisse  refroidir  une 
dissolution  saturée  à  chaud,  elle  dépose  ordinairement 
une  quantité  de  matière  solide  égale  à  la  différence 
des  solubilités  correspondantes  aux  températures  ini- 
tiale et  finale  ;  mais,  comme  dans  le  cas  des  liquides 
que  l'on  refroidit  au-dessous  de  leurs  points  de  congé- 
lation, il  peut  arriver  qu'il  ne  se  dépose  rien  :  la  dis- 
solution renferme  alors  un  excès  de  matière  dissoute, 
on  dit  qu'elle  est  sursaturée. 

La  sursaturation  cesse,  comme  la  surfusion,  au  con- 
tact d'une  parcelle  solide  du  corps  dissous  ou  d'un 
corps  isomorphe;  le  changement  d'état  est  encore  ici 
accompagné  d'un  dégagement  de  chaleur. 

7.  Volatilisation,  ébullition.  —  On  appelle  volatilisa- 
tion le  passage  de  l'état  liquide  (ou  solide)  à  l'état 
gazeux  ;  la  tension  maxima  de  la  vapeur  émise  croit 
avec  la  température  ;  il  y  a  ébullition  quand  cette 
tension  devient  égale  à  la  pression  extérieure. 

Le  point  d'ébullition  sous  la  pression  normale 
(760  millim.)  est  fixe  pour  tout  corps  défini;  c'est, 
comme  le  point  de  fusion,  l'une  de  ses  propriétés  ca- 
ractéristiques. 

Point  critique.  —  Pour  tous  les  liquides  volatils,  il 
existe  une  pression  limite  au-dessus  de  laquelle  l'ébul- 
lition  cesse  de  se  produire  :  le  changement  d'état  se 
manifeste  alors  seulement  par  la  disparition  du  mé- 
nisque qui,  dans  les  conditions  ordinaires,  sépare  le 
liquide  de  sa  vapeur.  La  température  et  la  pression 
sous  lesquelles  ce  phénomène  se  produit  sont  appe- 
lées température  et  pression  critiques;  au-dessus 
de  sa  température  critique,  un  corps  volatil  quel- 
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conque  ne  peut  plus  subsister  qu'à  l'état  de  vapeur 
(Andrews). 

8.  Liquéfaction  des  gaz.  —  Tous  les  gaz  peuvent  être 
liquéfiés  par  compression  et  refroidissement,  sous  la 
seule  condition,  nécessaire  et  suffisante,  que  la  tem- 
pérature soit  inférieure  à  celle  de  leur  point  critique.. 

Jusqu'en  1877,  l'hydrogène,  l'oxygène,  l'azote,  le 
bioxyde  d'azote,  l'oxyde  de  carbone  et  le  méthane 
(anciens  gaz  permanents  de  Faraday)  n'ont  pu  être 
liquéfiés  parce  qu'on  ne  savait  encore  pas  produire  de 
températures  assez  basses  ;  MM.  Cailletet,  Pictet, 
Wroblewski  et  Olszewski  sont  parvenus  à  les  conden- 
ser en  s'aidant  du  froid  produit  par  la  détente  brusque 
du  gaz,  préalablement  comprimé  à  300  atmosphères 
(environ  —  200«). 

L'hélium,  l'un  des  composants  de  l'atmosphère  so- 
laire, qui  existe, et  a  été  rencontré  récemment  dans 
quelques  minéraux  terrestres,  est  jusqu'à  présent  le 
seul  gaz  qui  ait  absolument  résisté  à  toutes  les  tenta- 
tives de  liquéfaction  ;  sa  température  critique  paraît 
voisine  de  —  260  degrés,  par  conséquent  très  proche 
du  zéro  absolu  (—  273"). 

9.  Dissolution  des  gaz.  —  Tous  les  gaz  diminuent  de 
volume  quand  on  les  agita  avec  certains  Uquides,  tels 
que  l'eau  ou  l'alcool  ;  ils  sont  donc  absorbés  par  ceux- 
ci  et  subissent  à  leur  contact  une  véritable  liquéfaction; 
c'est  ce  phénomène  qui  a  reçu  le  nom  de  dissolution 
des  gaz. 

On  appelle  coefficient  de  solubilité  d'un  gaz  le  vo- 
lume maximum  de  ce  gaz,  mesuré  à  0  degré  et 
760  millimètres,  qui  peut  entrer  en  dissolution  dans 
l'unité  de  volume  du  dissolvant. 

Le  coefficient  de   solubilité   diminue,  rapidement 


DEFINITIONS 


7 


quand  la  température  s'élève,  il  est  nul  au  point  d'é- 
buUition  du  dissolvant,  toutes  les  fois  que  ce  dernier 
est  sans  action  chimique  sur  le  gaz. 

10.  Loi  de  Henry.  —  Le  coefficient  de  solubilité  d'un 
gaz  esty  pour  une  température  donnée,  sensiblement 
proportionnel  à  sa  pression. 

Cette  règle,  commode  en  pratique  pour  évaluer  ra- 
pidement la  richesse  d'une  dissolution  gazeuse,  faite 
sous  une  pression  différente  de  la  pression  atmosphé- 
rique, n'est  qu'approximative;  elle  devient  même  tout 
à  fait  inexacte  quand  le  gaz  entre  en  combinaison  avec 
son  dissolvant,  c'est  le  cas  des  hydracides  de  la  famille 
du  chlore. 

11.  Cristallisation.  —  Il  arrive  souvent,  chez  les  corps 
solides,  que  les  molécules  élémentaires  s'agrègent 
symétriquement,  par  rapport  à  un  axe  ou  un  plan,  et 
prennent  ainsi  une  forme  géométrique  régulière  :  on  a 
alors  ce  qu'on  appelle  des  molécules  cristallines,  dont 
la  réunion,  en  nombre  quelconque,  donne  naissance 
aux  cristaux. 

La  cristallisation  est  une  des  propriétés  les  plus  gé- 
nérales de  la  matière  solide  ;  les  corps  sur  lesquels  on 
n'a  pu  l'observer  jusqu'ici  sont  appelés  amorphes. 

L'étude  des  cristaux  ou  cristallograp/iie  est  du 
domaine  de  la  géométrie  pure,  nous  ne  nous  en  occu- 
perons donc  pas  ici;  nous  rappellerons  seulement  que, 
d'après  Haûy,  on  peut  les  classer  tous  en  sept  familles 
ou  systèmes  cristallins,  qui  sont  :  le  système  cubique, 
le  système  quadratique,  le  système  orthorhombique , 
le  système  rhomboédrique,  le  système  hexagonal,  le 
système  clinorhombique  et  le  système  triclinique. 

Chacun  d'eux  est  caractérisé  par  une  symétrie  géo- 
métrique spéciale,  le  polyèdre  le  plus  simple  qu'on  y 
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rencontre  en  est  la  forme  primitive  ou  le  tijpe.  Les 
types  correspondants  aux  sept  systèmes  cristallins 
énoncés  plus  haut  sont  :  le  cube,  le  prisme  droit  à 
hase  carrée,  le  prisme  droit  à  hase  rhomhe,  le  rhom- 
boèdre, le  prisme  hexagonal  régulier,  le  prisme 
oblique  à  hase  rhombe  et  le  prisme  oblique  à  base 
parallélogramme  (fig.  1  à  7). 


Fig.  2.  —  Prisme     Fig.  3.  —  Prisme 
quadratique.  orlliorhombique. 


Fig.  4.  —  Prisme 
hexagonal. 


Fig.  5. 

R'iomboèdre. 


Fig.  G.  —  Prisme 
clinorhombique. 


Fig.  7.  —  Prisme 
triclinique. 


Tous  ces  types  peuvent  fournir,  par  quelques  trans- 
formations simples,  une  foule  cVautres  formes  qui 
appartiennent  au  même  système  parce  qu'elles  ont 
les  mômes  plans  ou  axes  de  symétrie;  la  règle  à 
suivre  pour  obtenir  ces  formes  dérivées  est  de  modi- 
fier de  la  même  manière  tous  les  éléments  semblables 
de  la  forme  primitive,  ou  au  moins  la  moitié.  Dans 
ce  dernier  cas  on  a  une  forme  dite  hémiédrique  parce 
qu'elle  possède  moitié  moins  de  faces  que  la  forme 
régulière  correspondante. 

Il  est  facile  de  voir  que  le  cube  peut  ainsi  donner 
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un  certain  nombre  de  formes  dérivées  simples,  dont 
les  plus  communes  sont  Yoetaèdre  régulier,  le  té- 
traèdre régulier  fforme  hémièdre  de  la  précédente), 
le  dodécaèdre  rhomboïdal,  le  dodécaèdre  pentago- 
nal,  etc. 

12.  Polymorphisme.  —  En  général  le  même  corps 
cristallise  toujours  dans  le  même  système  :  les  cris- 
taux de  pyrite  ou  bisulfure  de  fer,  par  exemple,  peu- 
vent tous  être  rapportés  au  système  cubique. 

Cependant,  certaines  substances  peuvent,  par  ex- 
ception, prendre  des  formes  appartenant  à  deux  ou 
trois  systèmes  cristallins  distincts  :  on  dit  alors 
qu'elles  sont  dimorphes  ou  triinorphes. 

Le  carbonate  de  calcium,  qui  cristallise  en  rhom- 
boèdres (calcite)  ou  en  prismes  orthorhombiques 
{aragonite)  est  dimorphe;  le  soufre,  qui  cristallise  en 
octaèdres  orthorhombiques,  en  prismes  clinorhom- 
biques  ou  en  rhomboèdres,  est  un  corps  trimorphe. 

13.  Isomorphisme.  —  On  dit  que  deux  ou  plusieurs 
corps  sont  isomorphes  quand  ils  peuvent  cristalliser 
sous  la  même  forme,  séparément  et  ensemble  :  c'est 
le  cas  des  aluns,  qui  cristallisent  tous  en  octaèdres 
réguliers  et  dont  le  mélange  fournit  des  cristaux  ho- 
mogènes présentant  encore  la  même  forme. 

Les  composés  haloïdes  (chlorures,  bromures  et  io- 
dures)  des  métaux  alcalins  cristallisent  en  cubes  et 
sont  aussi  isomorphes;  il  en  est  de  même  enfin  de 
certains  corps  minéraux  naturels,  comme  les  carbo- 
nates de  calcium,  de  magnésium  et  de  fer,  qui  appar- 
tiennent au  système  rhomboédrique. 

D'après  Mitscherlich,  Fisomorphisme  de  deux  corps 
implique  ordinairement  une  analogie  profonde  de 
leur  composition  chimique;  cette  remarque  peut  servir 
à  déterminer  la  structure  moléculaire  d'un  corps  mal 
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défini,  qui  se  trouve  être  isomorphe  à  un  autre  bien 
connu;  c'est  ainsi  que  la  formule  de  l'alumine  APOS 
peut  se  déduire  de  celle  du  peroxyde  de  fer  Fe203  qui 
lui  est  isomorphe. 

14.  Procédés  de  cristallisation.  —  Un  corps  cristal- 
Use  toutes  les  fois  qu'il  passe  lentement  àe  Vèis.tû\iide 
(liquide  ou  gazeux)  à  l'état  solide.  Les  principales 
méthodes  qui  permettent  d'obtenir  ce  résultat  sont  la 
fusion,  la  dissolution,  la  sublimation,  la  décomposi- 
tion chimique  ou  électroly tique,  etc.;  on  en  verra 
plus  tard  la  mise  en  pratique  au  chapitre  des  mani- 
pulations. 

15.  Combinaison.  —  On  appelle  combinaison  l'union 
intime  de  plusieurs,  corps  (composants)  donnant  nais- 
sance à  un  autre  corps,  doué  de  propriétés  nouvelles 
(composé). 

Pratiquement,  la  combinaison  se  distingue  du  mé- 
lange  en  ce  qu'elle  s'effectue  toujours  conformément 
à  certaines  lois  immuables,  qui  forment  la  base  de 
toute  la  chimie  théorique,  et  parce  qu'elle  donne  lieu 
à  une  production  d'énergie  qui  se  manifeste  au  dehors 
sous  forme  de  chaleur,  de  lumière  ou  d'électricité. 

Le  dégagement  de  chaleur  est  constant,  il  suffit, 
dans  les'^cas  douteux,  à  caractériser  la  combinaison, 
et  sa  mesure  donne  la  valeur  de  ce  qu'on  appelait 
autrefois  Vaffinité,  c'est-à-dire  la  tendance  qu'ont  deux 
corps  à  s'unir  l'un  à  l'autre. 

La  comparaison  des  dégagements  de  chaleur  qui 
accompagnent  les  réactions  chimiques  a  permis 
d'énoncer  un  certain  nombre  de  règles  dont  l'en- 
semble et  les  applications  constituent  la  Thermo- 
cht/Tnte' 

Théoriquement,  la  combinaison  se  distingue  du 
mélange  en  ce  que  les  molécules  de  ses  composants 
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y  sont  transformées  en  molécules  nouvelles,  possé- 
dant une  autre  constitution  atomique.  Il  y  a  donc 
déplacement  des  atomes  dans  l'acte  de  la  combinai- 
son, et  la  production  d'énergie  dont  nous  venons  de 
parler  n'est  autre  chose  que  la  manifestation  exté- 
rieure du  travail  produit  par  ce  déplacement. 

La  combinaison  s'effectue  quelquefois  spontanément, 
par  simple  contact  (fluor  et  hydrogène,  iode  et  phos- 
phore, brome  et  potassium,  etc.);  le  plus  souvent  elle 
nécessite  l'intervention  d'une  énergie  étrangère  telle 
que  la  chaleur  (oxygène  et  carbone),  la  lumière  (hy- 
drogène et  chlore)  ou  l'électricité  (hydrogène  et  azote). 
Dans  la  plupart  des  cas  cette  énergie  étrangère  n'a 
pour  effet  que  ^'amorcer  la  réaction  qui,  ensuite, 
s'achève  d'elle-même;  c'est  ainsi  qu'une  seule  étin- 
celle électrique,  si  petite  qu'elle  soit,  suffit  à  déter- 
miner l'explosion  d'une  masse  quelconque  de  gaz  ton- 
nant. 

16.  Décomposition.  —  décomposition  est  la  sépa- 
ration des  éléments  qui  se  trouvent  réunis  dans  un 
corps  composé  quelconque;  elle  donne  lieu  toujours  k 
une  production  de  travail,  qui  est  rigoureusement 
égal,  en  valeur  absolue,  mais  de  signe  contraire  à 
celui  qu'avait  fournie  la  combinaison  correspondante. 

Les  agents  qui  déterminent  la  décomposition  sont 
les  mêmes  qui  favorisent  la  combinaison,  c'est-à-dire 
encore  la  chaleur,  la  lumière  ou  l'électricité. 

17.  Analyse,  synthèse.  —  On  appelle  analyse  l'opé- 
ration qui  permet  de  résoudre  un  corps  composé  en  . 
ses  composants;  elle  a  pour  limites  les  corps  simples, 
que  l'on  reconnaît  précisément  à  ce  qu'ils  résistent  à 
nos  méthodes  analytiques. 

L'opération  inverse  porte  le  nom  de  synthèse;  elle 
est  illimitée. 


CHAPITRE  II 
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18.  Principe  de  Lavoisier.  —  Le  poids  d'un  composé 
est  égal  à  la  somme  des  poids  de  ses  composants. 

Ce  principe,  ou  plutôt  cet  axiome,  établit  l'indes- 
tructibilitè  de  la  matière  ;  c  est  sur  lui  que  sont  fon- 
(iées  les  équations  dont  on  fait  un  si  fréquent  usage 
en  chimie. 

19.  Principe  de  l'équivalence  ( Wenzel  et  Richter). 

~  //  existe  un  rapport  constant  entre  les  poids  de 
deux  corps  déterminés  qui  peucent  s'unir  au  même 
poids  d'un  troisième.  Ces  deux  poids  sont  dits  équi- 
valents l'un  à  l'autre. 

Exemples  :  Lorsqu'on  combine  une  même  quantité 
d'hydrogène,  de  potassium,  de  zinc,  etc.,  au  chlore  et 
à  ToxYgene,  on  trouve  constamment  que  les  poids  de 
ceux-ci  sont  entre  eux  dans  le  rapport  de  35,5  à  8; 
35  gr.  5  de  chlore  équivalent  donc  à  8  grammes  d'oxy- 
gène. 

Lorsqu'on  décompose  un  sel  quelconque  de  cuivre 
par  le  fer,  on  trouve  de  même  un  rapport  constant, 

égal  à  ^4^,  entre  le  poids  du  cuivre  qui  se  sépare  et 
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celui  du  fer  qui  se  dissout.  ()3s%;3  de  cuivre  équiva- 
lent donc  à  5Gs^^"  de  fer. 

20.  Loi  de  Proust  ou  des  proportions  définies  (1800). 

 Pour  former  la  môme  combinaison,  deux  corps 

s'unissent  toujours  dans  les   mêmes   rapports  de 
poids. 

Exemples  :  Pour  former  l'eau,  l'oxygène  et  l'iiydro- 
gène  se  combinent  toujours  dans  le  rapport  de  8  à  1; 
dans  l'anhydride  sulfureux,  le  soufre  et  l'oxygène  sont 
toujours  unis  à  poids  égaux,  etc. 

Cette  loi,  qui  comprend  le  principe  de  réquivalence 
comme  cas  particulier,  est  Tune  des  plus  rigoureuses 
de  toutes  les  lois  naturelles  connues. 

21.  Loi  de  Dalton  ou  des  proportions  multiples  (1808). 

—  Quand  deux  corps  peuvent  s'unir  en  plusieurs  pro- 
portions différentes,  pour  former  autant  de  combi- 
naisons distinctes,  ces  proportions  sont  entre  elles 
dans  des  rapports  simples. 

Exemples  :  L'azote  et  l'oxygène  forment  six  combi- 
naisons qui,  pour  7  parties  en  poids  d'azote,  renfer- 
ment respectivement  4,8,  12, 16,  20  et  24  parties  d'oxy- 
gène ;  ces  nombres  sont  en  rapport  simple,  puisqu'ils 
représentent  tous  des  multiples  exacts  de  4. 

Le  manganèse  et  l'oxygène  donnent  égq.lement  six 
composés  qui,  pour  le  même  poids  55  de  métal,  con- 
tiennent 10,  21  .^,24,  32,  48  et  50  d'oxygène;  ces  quan- 
tités  sont  entre  elles  comme  les  nombres  1,  -g,  g,  ^, 
3  et  ^,  par  conséquent  encore  en  rapport  simple. 

22.  Lois  de  Gay-Lussac  (1808).  —  1°  A  la  même  tem- 
pérature et  sous  la  même  pression,  deux  rjaz  s'unissent 
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toujours  suivant  des  rapports  simples  en  volume  \  le 
volume  du  composé,  à  l'état  gazeux,  est  en  rapport 
simple  avec  le  volume  des  composants. 

2""  Il  y  a  contraction,  c'est-à-dire  que  le  volume  du 
composé  est  moindre  que  le  volume  des  composants, 
toutes  les  fois  que  la  molécule  contient  plus  de  deux 
atomes  il). 

Exemples  :  1  volume  H  et  1  voL  Cl  donnent  .2  vol. 
"HCl  f'acide  chlorhydrique). 

2  volumes  C,  à  Tétat  de  vapeur,  et  2  vol,  H  donnent 
2  vol.  C^H^  (acétylène). 

1  volume  0  et  2  vol.  H  donnent  2  vol.  H-0  ^eau). 

1  volume  Az  et  3  vol.  H  donnent  2  vol.  AzH^  (ammo- 
niaque), etc. 

23.  Interprétation  théorique  des  lois  précédentes.  — 

Nous  avons  dit  plus  haut  (  15  i  que  la  combinaison 
est  l'acte  par  lequel  plusieurs  atomes  se  réunissent 
pour  former  une  molécule.  Or,  dans  un  corps  défini, 
toutes  les  molécules  sont  identiques  et,  par  consé- 
quent, renferment  le  même  nombre  d'atomes.  Consi- 
dérons alors  deux  corps  simples  quelconques,  A  et  A', 
dont  les  atomes  pèsent  respectivement  a  et  et  sup- 
posons qu'ils  s'unissent  l'un  à  l'autre  dans  la  propor- 
tion de  m  atomes  du  premier  à  m'  atomes  du  second  ; 


(1)  Gay-Lussac  énonçait  la  seconde  partie  de  sa  loi  en  di- 
sant :  Il  y  a  contraction  quand  les  gaz  s\im8%ent  en  vo- 
lumes inégaux,  il  n'y  a  pas  contraction  quond  le^  co- 
lumes  composants  sont  ëfjaux.  Cette  dernière  proposition 
n'étant  que  rarement  vérifiée,  nous  avons  cru  devoir  re- 
noncer ici  au  texte  primitif  de  Gay-Lussac  et  donner  à  la 
loi  qui  porte  son  nom  une  forme  plus  moderne  et  plus  pré- 
cise, sous  laquelle  elle  ne  souffre  plus  d'exceptions. 
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le  rapport  de  leurs  poids  sera  égal  à  nombre 

nécessairement  fixe,  puisque  chacun  des  termes  de 
ce  rapport  a  une  valeur  déterminée. 

La  loi  de  Proust  découle  ainsi  naturellement  de 
l'hypothèse  des  atomes;  il  en  est  de  même  de  la  loi  de 
Dalton,  car  il  suffit  d'admettre  que  dans  les  six  com- 
binaisons oxygénées  de  l'azote  ce  dernier  est  uni  à 
1,  2,  3,  4,  5  ou  6  atomes  d'oxygène  pour  comprendre 
pourquoi  les  poids  de  cet  oxygène  sont  tous  exactement 
multiples  les  uns  des  autres. 

On  en  tire  enfin  une  autre  conséquence  non  moins 
importante  :  c'est  la  possibilité  de  connaître,  par  l'ana- 
lyse des  corps  binaires,  la  valeur  numérique  des  rap- 

-ports  Ces  rapports  ont  été  déterminés  expéri- 

mentalement  par  Berzélius,  Dumas,  Stas  et  de  Mari- 
gnac  pour  les  différents  corps  simples  ;  ils  représentent 
ce  qu'on  appelle,  depuis  Davy,  les  nombres  propor- 
tionnels des  combinaisons  chimiques. 
Remarquons  en  passant  que,  d'après  la  forme  de 

l'expression         qui  en  est  le  symbole  théorique,  ces 
n%  et 

nombres  proportionnels  doivent  être  une  fonction 
simple  des  poids  des  atomes  supposés  libres. 

24.  Poids  atomiques.  —  A  cause  de  l'extrême  peti- 
tesse des  atomes,  on  ne  saurait  prétendre  à  évaluer 
leurs  poids  absolus  en  unités  ordinaires,  mais,  d'après 
ce  qui  précède,  on  comprendra  sans  peine  qu'il  soit 
possible  de  déterminer  leurs  rapports  ou,  ce  qui  re- 
vient au  même,  leurs  valeurs  relatives,  en  fonction 
d'une  unité  arbitraire,  du  même  ordre  que  les  gran- 
deurs à  mesurer.  Si  nous  supposons  que,  dans 
l'expression  précédente,  a'  représente  une  pareille 
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unité,  le  rapport   -y  devient  ce  qu'on  appelle  le  poids 

CL 

atomique  du  corps  A  par  rapport  à  A'. 

L'hydrogène  étant  le  plus  léger  de  tous  les  corps 
simples  connus,  c'est  lui  qui  a  été  choisi  comme  terme 
unique  de  comparaison  dans  la  mesure  des  poids  ato- 
miques, d'où  il  résulte  que  : 

Le  poids  atomique  d'un  corps  simple  est  le  rapport 
^  qui  existe  entre  le  poids  d'un  atome  de  ce  corps  et  le 
J  poids  d'un  atome  d'hydrogène. 

Le  poids  atomique  de  l'hydrogène  est  alors  néces- 
sairement égal  à  1  ;  celui  des  autres  corps  simples  se 
trouve  représenté  par  un  nombre  entier  ou  fraction- 
naire, plus  grand  que  l'unité. 

25.  Poids  moléculaires.  —  Pour  les  mêmes  raisons 
que  nous  avons  indiquées  plus  haut,  il  est  impossible 
de  connaître,  en  valeur  absolue,  le  poids  d'une  molé- 
cule isolée,  mais  on  peut  encore  et  toujours  déter- 
miner, nous  verrons  bientôt  comment,  son  poids  rela- 
tif, en  fonction  d'une  unité  arbitraire.  Si  nous  prenons 
comme  précédemment  l'atome  d'hydrogène  comme 
terme  de  comparaison,  nous  dirons  que  : 

Le  poids  moléculaire  d'un  corps,  simple  ou  composé, 
est  le  rapport  du  poids  d'une  molécule  de  ce  corps  à 
celui  d'un  atome  d'hydrogène. 

Ou  bien,  en  vertu  du  principe  de  Lavoisier,  que  : 

Le  poids  moléculaire  d'un  corps  est  la  somme  des 
poids  atomiques  de  ses  constituants. 

L'analyse,  qui  nous  a  fait  connaître  les  nombres 
proportionnels,  ne  suffît  pas  à  donner  la  valeur  des 

poids  atomiques   ou  moléculaires;  l'expression 

^  m'a' 

de  ces  nombres  proportionnels  contient  en  effet  deux 
indéterminées,  les  nombres  m  et  m',  dont  il  est  indis- 
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pensable  de  connaître  le  rapport  pour  pouvoir  en  dé- 
duire la  valeur  du  poids  atomique  r-elatif 

L'expérience  étant  ici  impuissante,  nous  allons 
pour  y  suppléer  recourir  à  de  nouvelles  hypothèses. 

2ô.  Hypothèse  d'Avogadro  (1811).  —  Tous  les  rjaz  ou 
vapeurs,  dans  les  mêmes  conditions  de  température 
et  de  pression,  renferment  sous  le  même  volume  le 
même  nombre  de  molécules. 

Cette  hypothèse,  que  rien  ne  peut  vérifier  directe- 
ment, mais  dont  toutes  les  conséquences  sont  con- 
formes aux  résultats  de  l'observation,  est  rendue  a 
priori  assez  vraisemljlable  par  ce  fait  bien  connu  que 
tous  les  gaz  se  dilatent  ou  se  contractent  d'une  même 
quantité  quand  on  les  échauffe  ou  qu'on  les  comprime 
également;  c'est,  en  un  mot,  une  conséque-nce  théo- 
rique des  lois  expérimentales  de  la  compressibilité  et 
de  la  dilatation  des  gaz,  découvertes  par  Mariette  et  par 
Gay-Lussac.  Nous  allons  voir  qu'elle  nous  donne  un 
moyen  simple  de  déterminer  la  valeur  des  poids  ato- 
miques et  moléculaires  pour  tous  les  corps  volatils. 

Soit  N  le  nombre  des  molécules  existant  dans  un 
litre  de  gaz  quelconque,  a  O  et  sous  la  pression  nor- 
male de  TOO^"S  soit  d'autre  part  M  le  poids  absolu 
d'une  de  ces  molécules.  Le  poids  du  litre  de  ce  gaz 
sera  évidemment  P  =  M  X  ^  • 

Mais  on  sait  d'ailleurs  que  P=rD  \' 1,293,  en  appe- 
lant D  la  densité  du  gaz  en  question,  par  rapport  a 
l'air.  On  aura  donc,  pour  un  gaz  donné  : 

MX^^  =  DX  1,293 

et  pour  un  autre 


M'  X'  ^'  = 


D'X  1,293 
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On  déduit  de  là  immédiatement 

M     D  M  IVF 

—  —  —      ou       — —  - — CM 

M     h'  D~  D'~  ' 

ce  que  nous  exprimons,  en  langage  ordinaire,  de  la 
manière  suivante  :  ^ 
^  Le  poids  moléculaire  d'un  gaz  est  proportionnel  à 
sja  densité. 

Supposons  maintenant  que  l'un  des  deux  gaz  dont 
nous  venons  de  parler  soit  l'hydrogène,  notre  unité  de 
poids  atomiques,  et  l'autre  un  corps  composé  simple, 
l'acide  chlorhydrique,  je  suppose.  On  sait  que  l'acide 
chlorhydrique  a  pour  densité  1,26  et  qu'il  est  formé,  en 
poids,  de  1  partie  d'hydrogène  pour  35p,5  de  chlore, 
ce  qui  exige  que  son  poids  moléculaire  soit  au  moins 
égal  à  36,5;  on  a  donc 

D     0,0695  ;     =  1 ,26  et  M' >  36,5 
d'où,  en  remplaçant, 

0  0695 

M  >  36,5  ^-^^^ ,  c'est-à-dire  M  >  2 . 

Comme  il  n'y  a  aucune  raison  de  prendre  M  >>  2, 
nous  le  supposerons  égal  à  ce  nombre,  et  comme 
d'autre  part  on  aurait  eu  le  même  résultat  pour  un  gaz 
simple  quelconque,  pris  comme  unité  aux  lieu  et  place 
de  l'hydrogène,  nous  pouvons  conclure  de  là  que,  en 
général  : 

Le  poids  moléculaire  d'un  gaz  simple  est  double  de 
son  poids  atomique;  sa  molécule  est  donc  formée  de 
deux  atomes. 

Exception  doit  être  faite  pour  la  vapeur  de  mer- 
cure, dont  la  molécule  parait  ne  contenir  qu'un  atome. 
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ainsi  que  pour  celles  de  phosphore  et  d'arsenic,  qui 
en  renferment  quatre. 

Si  maintenant  nous  substituons  à  M  la  valeur.  2 
trouvée  ci  dessus,  il  vient,  pour  la  valeur  de  la  cons- 

tante  , 


Ampère  (1814)  en  a  déduit  la  règle  suivante,  qui 
porte  son  nom  : 

Le  poids  moléculaire  d'un  corps  est  égal  à  sa  den- 
sité de  vapeur  multipliée  par  le  nombre  constant2SfiS. 

Si  l'on  remarque  que  dans  l'égalité  W  =^2  ^-^^ 

le  quotient  TTT^rTr  exprime  la  densité  du  gaz  par  rap- 
^  0,0595  ^ 

port  à  l'hydrogène,  la  règle  d'Ampère  peut  encore 

s'énoncer  de  la  manière  suivante  : 

Le  poids  mMéculaire  d'un  corps  est  égal  au  double 
de  sa  densité  de  vapeur,  par  rapport  à  Vhydrogène. 

Les  densités  de  vapeur  étant  en  général  faciles  à  dé- 
terminer expérimentalement,  on  voit  que  l'hypothèse 
d'Avogadro  nous  permettra  de  calculer  le  poids  mo- 
léculaire d'un  corps  volatil  quelconque,  ainsi  que  le 
poids  atomique  des  corps  simples  susceptibles  d'être 
amenés  à  l'état  gazeux;  celui-ci  sera  nécessairement 
la  moitié  du  poids  moléculaire  correspondant,  puisque 
la  molécule  des  corps  simples  gazeux  est  formée  de 
deux  atomes. 

L'hypothèse  d'Avogadro  nous  permet  enfin  de  con- 
naître le  nombre  d'atomes  qui  existent  dans  la  molé- 


(1)  Ce  nombre  est  une  moyenne,  déduite  de  calculs  analo- 
gues-, effectués  sur  tous  les  gaz  difficilement  liquéfiables. 
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cule  d'un  corps  composé  ;  soit  en  effet  l'eau,  dont  la 
densité  de  vapeur  est  0,622  et  pour  laquelle  le  rapport 

des  composants  ^^^  =  8;  son  poids  moléculaire  est 

0,622X^8,88  =  18;  le  poids  atomique  de  l'oxygène 

1,105X28,88     _      .  ,  ^ 

est  '  =16,  enfin,  par  dennition,  a'  =  l  ;  on 

a  donc  : 

m      8  1 


m'     16  "~  2' 


d'où  il  résulte  qu'une  molécule  de  vapeur  d'eau,  pe- 
sant 18,  renferme  un  atome  d'oxygène,  pesant  16,  et 
deux  atomes  d'hydrogène,  pesant  2.  C'est  ce  que  l'on 
exprime  en  représentant  l'eau  par  la  formule  H-O. 

27.  Loi  de  Dulong  et  Petit  (1819).  —  Le  produit  de 
la  chaleur  spécifique  d'un  corps  simple  quelconque  par 
son  poids  atomique  est  un  nombre  constant^  égal  en 
moyenne  à  6,4. 

Cette  loi,  vérifiée  ultérieurement  par  Regnault,  n'est 
qu'approchée  et  on  ne  saurait  l'appliquer  correctement 
qu'aux  corps  dont  la  structure  moléculaire  est  indé- 
pendante de  la  température  ;  néanmoins  elle  permet, 
par  une  seule  mesure  de  chaleur  spécifique,  d'avoir 
une  valeur  approximative  des  poids  atomiques  qui, 
toutes  les  fois  que  la  comparaison  est  possible,  con- 
corde avec  celle  qu'on  peut  déduire  de  la  règle  d'Am- 
père. C'est  une  vérification  importante  de  l'hypothèse 
qUi  lui  sert  de  base. 

28.  Volume  moléculaire.  —  On  appelle  volume  mo- 
léculaire d'un  gaz  le  volume  occupé  ^d^r  une  molécule- 
gramme  de  ce  gaz,  c'est-à-dire  par  un  poids  de  ce  gaz 
égal  à  son  poids  moléculaire,  exprimé  en  grammes. 

Dans  les  conditions  normales,  ce  volume  est  néces- 
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sairement  constant,  puisqu'il  renferme  un  même 
nombre  de  molécules,  et  sa  valeur  pourra  se  déduire 
d'un  cas  particulier  quelconque.  Si  nous  partons  de 
l'hydrogène,  nous  aurons  : 

9 

V    -   —  99^  *^ 

Donc  : 

Le  volume  moléculaire  d'un  gaz  quelconque^  à  O  et 
760  millimètres^  est  constant  et  égal  à  22^,3. 

Le  volume  atomique  des  gaz  simples  normaux  est 
naturellement  la  moitié  de  leur  volume  moléculaire, 
soit  111,15. 

Pour  les  corps  simples  dont  la  molécule  contient 

4  atomes,  comme  le  phosphore  et  l'arsenic,  le  volume 
atomique  est  seulement  de  5^,57  ;  il  est  enfin  égal  au 
volume  moléculaire  pour  la  vapeur  de  mercure,  qui 
est  monoatomique. 

Il  est  avantageux,  en  pratique,  de  prendre  comme 
unité  de  volume,  le  volume  atomique  lui-même;  le  vo- 
lume moléculaire  devient  alors  égal  à  2  et  la  compo- 
sition en  volume  des  corps  composés  se  trouve  immé- 
diatement exprimée  par  les  coefficients  de  leur  for- 
mule. 

C'est  ainsi  qu'on  peut  dire,  à  première  vue,  que  la 
vapeur  de  nitrobenzène  C^H^AzO^  est  formée  par  la 
combinaison  de  6  volumes  de  vapeur  de  carbone  avec 

5  volumes  d'hydrogène,  1  volume  d'azote  et  2  volumes 
d'oxygène,  le  tout  condensé  en  2  volumes  seulement. 

De  même  l'oxychlorure  de  phosphore  PCPO  con- 
tient i  volume  de  vapeur  de  phosphore,  3  volumes  de 

chlore  et  1  volume  d'oxygène,  condensés  en  2,  etc. 

Ces  considérations  de  volumes,  atomique  et  molécu- 
laire, expliquent  sans  peine  les  lois  de  Gay-Lussac  sur 
la  combinaison  des  gaz  :  deux  gaz  s'unissent  en  rap- 
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port  simple  parce  que  leurs  atomes  sont  indivisibles, 
et  qu'ils  occupent  tous  le  même  volume  ;  il  y  a  enfin 
contraction  toutes  les  fois  que  la  molécule  contient 
plus  de  deux  atomes,  parce  que  le  volume  de  cette  mo- 
lécule est  également  constant  et  égal  à  celui  de  deux 
atomes  juxtaposés. 

29.  Loi  dô  Raoult.  —  La  température  de  congélation 
d'une  dissolution  étendue  quelconque  est  toujours  in- 

J^ieure  à  celle  du  dissolvant  pur.  L'abaissement  du 
point  de  congélation,  dû  à  la  présence  d'un  corps 
dissous]  est  proportionnel  au  poids  absolu  de  ce  corps 
et  en  raison  inverse  de  son  poids  moléculaire. 

Si  Ton  représente  par  a  l'abaissement  du  point  de 
congélation,  par  p  le  poids  de  matière  dissoute  dans 
100  grammes  de  dissolvant  et  par  M  son  poids  molé- 
culaire, la  loi  de  Raoult  peut  se  traduire  par  la  for- 
mule 

a  =  fi;<K. 

.  K  est  une  constante,  dont  la  valeur  ne  dépend  que 
de  la  nature  du  dissolvant  employé  ;  pour  Teau  K=  18,5. 

Les  nombres  a  et  p  pouvant  toujours  être  déter- 
minés expérimentalement,  la  loi  de  Raoult  donne  par 
suite  un  moyen  précieux  de  calculer  le  poids  molécu- 
laire des  corps  qui  ne  sont  pas  volatils  et  pour  lesquels 
la  régie  d'Ampère  ne  saurait  être  d'aucun  secours. 

On  en  fait  un  fréquent  usage  en  chimie  organique 
et  son  application  porte  le  nom  de  cryoscopie. 

30.  Valence.  —  On  appelle  valence  d'un  corps 
simple  le  nombre  d'atomes  d'hydrogène  (ou  de  tout 
autre  corps  monovalent)  qui  peuvent  s'unir  à  un  seul 
atome  du  corps  considéré  ;  celui-ci  est  dit  monovalent, 
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divalent^  trivalent^  etc.,  quand  sa  valence  est  égale 
à  1,  2,  3,  etc. 

L'hydrogène,  le  fluor,  le  chlore,  le  brome,  l'iode, 
les  métaux  alcalins  et  l'argent  sont  monovalents. 

L'oxygène,  le  soufre  et  la  plupart  des  métaux  sont 
divalents. 

Le  bore,  l'azote,  le  phosphore,  l'arsenic,  l'or,  sont 
trivalents. 

Le  carbone,  le  silicium,  l'étain  sont  tétravalents, etc. 
La  valence  des  corps  simples  s'exprime  souvent  par 
un  indice  que  l'on  place  au-dessus  de  leurs  symboles. 

"  IV  VI 

xemples  :  O,  P,  C,  Fe^. 

Remarque.  —  La  valence,  pour  un  grand  nombre 
de  corps  simples,  n'est  pas  fixe,  mais  pour  chacun 
d'eux  ses  différentes  valeurs  conservent  ordinaire- 
ment la  même  parité  ;  c'est  ainsi  que  l'iode,  qui  est 
monovalent  dans  l'acide  iodhydrique  HI,  devient  tri- 
valent  dans  le  trichlorure  d'iode  ICl-^  ;  le  soufre,  diva- 
lent  dans  l'acide  sulfhydrique  H^S,  est  tétravalent  dans 
l'anhydride  sulfureux  SO^;  l'azote,  tri  valent  dans  l'am- 
moniaque, est  pentavalent  dans  le  chlorure  d'ammo- 
nium AzH^Cl,  etc. 

31.  Principe  de  la  substitution.  —  Lorsque  plusieurs 
corps  simples  s'unissent,  ils  échangent  entre  eux  leurs 
valences,  et  cela,  le  plus  souvent,  de  manière  à  ce  que 
ces  valences  soient  toutes  saturées  ;  il  en  résulte  que 
deux  corps  de  même  valence  doivent  être  équivalents 
l'un  à  l'autre  et,  par  conséquent,  pouvoir  être  remplacés 
l'un  par  l'autre  dans  une  même  molécule.  C'est  là  un 
phénomène  que  l'on  observe  à  chaque  instant,  et  l'ex- 
périence prouve  qu'une  semblable  substitution  ne  mo- 
difie généralement  pas  le  type  de  la  molécule  où  elle 
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s'accomplit,  c'est-à-dire  qu'elle  lui  conserve  la  plupart 
de  ses  propriétés  essentielles. 

C'est  ainsi  que  dans  Feau  H-0  on  peut  remplacer 
Toxygène  par  le  soufre  :  on  obtient  de  cette  façon  l'a- 
cide sulfhydrique  H-S,  qui  présente  avec  l'eau  de  nom- 
breux points  de  rapprochement.  Le  phosphore  peut  de 
même  être  substitué  à  l'azote  dans  l'ammoniaque  AzH^, 
le  silicium  au  carbone  dans  le  méthane  CH'S  et  ainsi 
de  suite. 

^^X'union  de  deux  corps  simples  peut  même  être  con- 
sidérée comme  un  phénomène  de  substitution  ;  en 
effet,  lorsqu'on  combine  le  chlore  avec  l'hydrogène, je 
suppose,  pour  former  l'acide  chlorhydrique  HCl,  on  met 
en  présence,  non  point  les  atomes  de  ces  deux  élé- 
ments, qui  n'existent  pas  à  l'état  libre,  mais  bien  leurs 
molécules  <jui,  comme  nous  le  savons,  renferment 
chacune  deux  atomes.  L'acide  chlorhydrique  produit 
ne  contient  également  que  deux  atomes  par  molécule  ; 
il  a  donc  bien  fallu  que,  pendant  la  combinaison  des 
deux  gaz,  le  chlore  se  soit  sul>stitue  a  un  atome  d'hy- 
drogène dans  la  molécule  de  ce  der-nier,  et  inverse- 
ment. 
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THERMOCHIMIE  —  DISSOCIATION 


32.  Chaleur  de  formation,  —  Nous  avons  vu  précé- 
demment (§  15)  que  la  combinaison  de  deux  corps 
donne  toujours  lieu  à  une  production  de  travail;  le 
dégagement  de  chaleur  qui  en  est  la  conséquence 
mesure  ce  qu'on  appelle  la  chaleur  déformation  de 
ce  corps. 

La  chaleur  de  formation  est  toujours  rapportée  à 
une  molécule-gramme;  on  l'évalue  au  moyen  du  calo- 
rimètre et  on  l'exprime  ordinairement  en  grandes  ca- 
lories. 

Suivant  que  sa  chaleur  de  formation  est  positive  ou 
négative,  un  corps  est  dit  exothermique  ou  endoiher- 
mique  ;  les  corps  exothermiques  sont  donc  formés  avec 
dégagement  de  chaleur  et  les  corps  endothermiques 
avec  absorption  de  chaleur. 

La  chaleur  de  décomposition  étant  nécessairement 
égale  et  de  signe  contraire  à  la  chaleur  de  formation, 
les  corps  exothermiques  doivent  absorber  de  la  cha- 
leur en  se  décomposant;  c'est  pour  cette  raison  qu'ils 
sont  stables  et  ne  se  détruisent  que  lentement  sous 
l'action  d'une  énergie  extérieure.  . 

Les  corps  endothermiques,  au  contraire,  dégagent 
de  la  chaleur  en  se  décomposant,  et  cette  chaleur,  en 

CHIMIE.  2 
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même  temps  qu'elle  élève  leur  température,  accélère 
leur  décomposition  jusqu'à  lui  imprimer  une  vitesse 
excessive;  la  réaction  prend  alors,  dans  la  plupart  des 
cas,  un  caractère  explosif.  C'est  ainsi  que  l'anhydride 
hypochloreux,  le  chlorure  d'azote,  le  fulminate  de  mer- 
cure, etc.,  qui  sont  tous  endothermiques,  détonent  avec 
violence  dès  qu'on  provoque  en  un  point  de  leur  masse 
un  commencement  de  décomposition. 

Leur  synthèse,  donnant  lieu  à  une  absorption  de 
chaleur,  ne  peut  s'effectuer  qu'à  l'aide  d'une  énergie 
étrangère,  telle  que  la  chaleur  (sulfure  de  carbone), 
l'électricité  (acétylène)  ou  même  l'énergie  chimique 
développée  par  une  réaction  exothermique  concomi- 
tante (anhydride  hypochloreux,  chlorure  d'azote). 

La  synthèse  des  corps  exothermiques  est,  au  con- 
traire, facile  et  n'exige  ordinairement  qu'une  mise  en 
train  préalable  pour  s'effectuer  ensuite  d'elle-même 
(synthèses  de  l'eau,  de  l'acide  chlorhydrique,  etc.). 

Les  nombreuses  déterminations  calorimétriques 
effectuées  surtout,  en  France,  par  M.  Berthelot,  ont 
conduit  ce  savant  à  énoncer  plusieurs  principes  fon- 
damentaux qui  forment  la  base  de  la  Thermochimie. 

33.  Principe  de  l'état  initial  et  de  l'état  final.  —  La 

chaleur  dégagée  dans  une  transformation  chimique 
quelconque  ne  dépend  que  de  l'état  initial  et  de  l'état 
final  des  corps  réagissants;  elle  est  indépendante  du 
cycle  parcouru. 

Exemple  :  Lorsqu'on  unit  directement  16  grammes 
d'oxygène  à  2  grammes  d'hydrogène,  ce  qui  donne 
naissance  à  une  molécule-gramme  d'eau,  on  voit  se 
dégager  69  calories,  de  même  que  si  l'on  combine 
d'abord  les  16  grammes  d'oxygène  à  du  cuivre,  ce  qui 
dégage  40^^', 4,  pour  réduire  ensuite  l'oxyde  de  cuivre 
formé  par  l'hydrogène,  ce  qui  donne  une  molécule 
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d'eau  et  du  cuivre  régénéré,  avec  un  dégagement  de 
chaleur  égal  à  28^^S6. 

La  quantité  totale  de  chaleur  recueillie  dans  les 
deux  cas  est  la  même  parce  que  l'état  initial  (2H-[-  O) 
et  l'état  final  (H^O)  sont  identiques  :  elle  exprime  pure- 
ment et  simplement  la  chaleur  de  formation  d'une  mo- 
lécule d'eau. 

34.  Principe  du  travail  maximum.  —  Toute  réaction 
chimique  accomplie  sans  V intervention  d'une  énergie 
étrangère  rend  à  produire  le  corps  ou  le  système  de 
corps  qui  dégage  le  plus  de  chaleur. 

Exemple  :  Le  chlore  attaque  l'oxyde  de  mercure  de 
deux  manières  différentes,  soit  en  dégageant  de  l'oxy- 
gène, soit  en  donnant  de  l'anhydride  hypochloreux; 
la  première  réaction  dégage  plus  de  chaleur  que  la 
seconde,  aussi  la  voit-on  se  produire  de  préférence  à 
celle-ci  quand  on  opère  sans  précautions. 

Ce  principe  n'exclut  aucunement  la  possibilité  des 
réactions  qui  ne  dégagent  pas  le  maximum  de  cha- 
leur ;  la  formation  d'anhydride  hypochloreux,  dans  l'ac- 
tion citée  plus  haut  du  chlore  sur  l'oxyde  mercurique, 
à  basse  température,  en  donne  la  preuve  évidente. 

35.  Dissociation.  —  On  appelle  dissociation^  d'après 
M.  Sainte-Claire  Deville,  toute  décomposition  limitée 
par  l'action  inverse,  c'est-à  dire  par  la  recombinaison 
des  éléments  dissociés. 

La  dissociation  s'effectue  en  système  homogène  quand 
le  corps  qui  se  dédouble  et  ses  produits  de  dédouble- 
ment ont  tous  le  même  état  physique  :  c'est  le  cas  de 
la  vapeur  d'eau  et  du  gaz  iodhydrique.  Quand,  au  con- 
traire, l'état  des  produits  de  la  dissociation  est  diffé- 
rent de  celui  du  corps  dissociable,  on  a  un  système 
hétérogène. 
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En  étudiant  la  dissociation  du  carljonate  de  calcium, 
qui  se  dédouble  au  rouge  en  chaux  et  anhydride  car- 
bonique, M.  Debray  a  reconnu  que  la  pression  du  gaz 
qui  se  dégage,  quand  on  chauffe  ce  sel  en  vase  clos, 
est  lîxe  pour  une  température  donnée,  et  indépen- 
dante de  l'état  d'avancement  dè  la  décomposition; 
cette  pression  caractéristique  a  rer-u  le  nom  de  tension 
de  dissociation. 

On  peut  dù]ic  dire,  d'une  manière  générale,  que  : 

-  i^n  système  hétérogène,  la  tension  de  dissociation 

ne  dépend  que  de  la  température  ;  ordinairement  elle 
augmente  avec  cette  dernière. 

Quand  la  tension  de  dissociation  dépasse  la  pres- 
sion extérieure,  la  décomposition  devient  rapidement 
complète  ;  c'est  ce  qui  explique  pourquoi  le  carbonate 
de  calcium  se  transforme  entièrement  en  chaux  vive 
quand  on  le  calcine  au  rouge  vif  ou  qu'on  le  chauffe 
dans  un  courant  d'air,  de  far-on  a  chasser  au  dehors  le 
gaz  carbonique,  dès  qu'il  s'est  dégagé. 

C'est  pour  la  même  raison  que  l'hydrate  de  chlore 
ne  peut  être  conserve  qu'envase  clos,  au-dessus  de  8^, 
et  (jue  le  chlorure  de  phosphonium  n'est  stable  que 
sous  une  pression  de  .20  atmosphères,  a  la  tempéra- 
ture de  15*^'. 
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36.  Définition,  corps  simples.  —  La  nomenclature 
a  pour  but  de  donner  à  tous  les  corps  de  constitution 
connue  des  noms  systématiques,  indiquant  à  la  fois  la 
famille  à  laquelle  ils  appartiennent  et  leur  compo- 
sition (1). 

Les  corps  simples  sont  actuellement  au  nombre  de 
70  environ;  on  a  coutume  de  les  partager  en  deux 
groupes  que  l'on  appelle  métaux  et  métalloïdes  {2). 

Les  métaux  sont  les  corps  qui  jouent  le  rôle  d'élé- 
ments électro-positifs^  c'est-à-dire  qui  se  rendent  à 
l'électrode  négative  du  voltamètre  quand  on  électro- 
lyse  leurs  composés  salins  ;  on  les  reconnaît  surtout 
à  ce  qu'ils  sont  brillants,  malléables,  ductiles  et  bons 


(1)  La  nomenclature  a  été  créée,  à  la  fin  du  xvnp  siècle, 
par  Lavoisier,  Fourcroy,  Berthollet  et  Guyton  de  Morveau  ; 
elle  n'a  subi  depuis  cette  époque  que  queL^ues  modifications 
de  détail,  nécessitées  par  les  progrès  de  la  science  et  sur- 
tout par  radoption  de  théories  nouvelles. 

(2)  Cette  classification  des  corps  simples  est  commode 
dans  le  langage  courant,  mais  elle  n  a  aucune  valeur  réelle- 
ment scientifique,  en  sorte  qu'on  ne  devra  jamais  lui  attri- 
buer qu'une  importance  très  relative. 

2. 
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conducteurs  pour  la  chaleur  et  Télectricité.  Leurs 
oxydes  sont  généralement  basiques. 

Les  métalloïdes  sont  presque  toujours  électro-né' 
gatlfSj  c'est-à-dire  qu'ils  se  portent  de  préférence  à 
l'électrode  positive  du  voltamètre;  ils  sont,  en  outre, 
cassants  et  mauvais  conducteurs  ;  leurs  oxydes  enfin 
sont  neutres  ou  acides. 

Les  corps  simples  ne  sont  soumis  à  aucune  nomen- 
clature proprement  dite,  ec  la  plupart  d'entre  eux 
portent  encore  aujourd'hui  les  noms  qui  servaient  à 
les  désigner  autrefois. 

37.  Classification  des  métalloïdes.  —  D'après  M.  Du- 
mas on  classe  les  métalloïdes,  par  ordre  de  valence, 
en  cinq  familles  naturelles,  dont  les  principaux  repré- 
sentants sont  : 


Ire  FamiUe 

Monovalents . 

2«  FamiUe 

Bivalents. 

3^  FamiUe 
Tviv  aie  lits. 

FamiUe 

Tri  et 
pentavalents. 

5c  FamiUe 

Qu'idrivalents. 

Fluor.  {!). 
Chlore. 
Brome. 
Iode. 

Oxygène. 
Soufre. 
Sélénium. 
Tellure. 

Bore. 

Azote. 
Phosphore. 
Arsenic. 
Antimoine. 

Carbone. 
Silicium. 

(1)  Les  métalloïdes  de  la  première  famille  sont  souvent  appelés 
corps  halogènes. 

Remarque.  —  L'antimoine,  qui  a  l'éclat  des  métaux, 
est  rangé  par  certains  auteurs  parmi  ces  derniers. 


38.  Classification  des  métaux.  —  On  adopte  géné- 
ralement pour  les  métaux  la  classification  deThénard, 
qui  consiste  à  les  ranger  par  ordre  d'oxydabilité  dé- 
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croissante;  c'est  une  classification  pratique  plutôt  que 
théorique,  qui  présente  l'avantage  de  donner  de  suite 
une  idée  de  la  résistance  des  différents  métaux  vul- 
gaires dans  leurs  applications  courantes.  Elle  com- 
prend six  familles  distinctes,  que  Ton  pourrait  ramener 
à  quatre  seulement,  si  Ton  remarque  que  les  carac- 
tères des  métaux  compris  dans  la  seconde  famille  se 
rapprochent  singulièrement  de  ceux  des  métaux  de  la 
,-^fcroisième,  et  que  les  corps  rangés  dans  la  quatrième 
famille  sont  bien  plus  près  des  métalloïdes  que  des 
véritables  métaux  par  l'ensemble  de  leurs  propriétés. 

Les  métaux  alcalins  sont  tous  monovalents;  leurs 
hydrates,  leurs  carbonates  et  leurs  sulfates  sont  so- 
lubles  dans  l'eau;  les  métaux  alcalino-terreux  sont,  au 
contraire,  divalents  et  forment  des  carbonates  et  des 
sulfates  insolubles. 

Tous  les  autres  métaux  sont  polyvalents,  à  l'excep- 
tion de  l'argent,  qui  est  monovalent  comme  les  mé- 
taux alcalins. 

39.  Corps  composés.  —  La  nomenclature  actuelle 
ne  s'étend  que  jusqu'aux  corps  ternaires^  c'est-à-dire 
qui  renferment  seulement  trois  corps  simples  distincts; 
encore  faut-il  en  excepter  le  nombre  immense  des 
combinaisons  organiques,  formées  de  carbone,  d'hydro- 
gène et  d'oxygène,  qui  sont  l'objet  d'une  classification 
et  d'une  nomenclattire  spéciales. 

Les  corps  binaires  se  subdivisent  en  corps  binaires 
Orjcfjgénés,  comprenant  les  oxydes  et  les  anhydrides^ 
et  en  corps  binair^es  non  oxygénés.  Les  composés  ter- 
naires comprennent  les"  acides  et  les  sels. 

40.  Oxydes.  —  On  appelle  0J?(/f/e8  les  corps  binaires 
oxygénés  qui  ne  donnent  jamais  d'acides  au  contact 
de  l'eau,  ni  de  sels  au  contact  des  bases. 
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^  Les  oxydes  basiques,  bases  ou  encore  oxydes  sali- 
fiables  sont  ceux  qui  peuvent  donner  des  sels  en 
s  unissant  aux  acides;  on  dit  quune  base  est  mono- 
acide ou  biacide  suivant  qu'elle  peut  se  combiner  à 
une  ou  deux  molécules  d'un  acide  monobasique  quel- 
conque; enfin  on  reconnaît  les  bases,  lorsqu'elles  sont 
solubles  dans  l'eau,  à  ce  qu'elles  bleuissent  la  tein- 
ture rouge  de  tournesol. 

Lorsqu'un  corps  ne  donne  qu'un  seul  oxyde  avec 
l'oxygène,  on  forme  le  nom  de  celui-ci  en  ajoutant 
simplement  son  nom  propre  au  mot  oxyde: 
Exemples  :  Oxyde  de  carbone,  oxyde  de  zinc. 
Quand  le  même  corps  peut  fournir  plusieurs  oxydes 
différents,  on  les  distingue  par  les  préfixes  proto, 
sesqui,  bi,  tri,  tétra  ou  quadri,  etc. 

Le  préfixe  proto  sert  à  désigner  le  premier,  celui 
qui  contient  le  moins  d'oxygène,  ou  mieux  encore  ce- 
lui qui  ne  renferme  qu'un  atome  d'oxygène  pour  un 
atome  de  métal;  les  autres  s'appliquent  aux  oxydes 
qui  renferment  une  fois  et  demie,  deux  fois,  trois  fois 
ou  quatre  fois  plus  d'oxygène  que  le  premier. 

On  appelle  communément  peroxyde  l'oxyde  le  plus 
oxygéné  de  toute  la  série. 

Les  oxydes  qui  contiennent  deux  atomes  de  métal 
pour  un  seul  d'oxygène  sont  souvent  appelés  sous- 
oxydes,  ceux  qui  renferment  4  atomes  d'oxygène  pour 
3  de  métal  portent  le  nom  à'oxydes  saUns,  enfin  on 
se  sert  quelquefois  des  suffixes  eux  et  ique  pour  dis- 
tinguer un  oxyde  basique  peu  oxygéné  d'un  autre  qui 
l'est  davantage. 

Exemples  : 


Cu20 


Sous-oxyde  de  cuivre  ou  oxyde  cui- 
vreux. 

Oxyde  de  cuivre  ou  oxyde  cuivrique. 


CuO 
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MnO   Protoxyde  de  manganèse  ou  oxyde  man- 

ganeux. 

Mn^O'»  .    Oxyde  salin  de  manganèse. 

Mii^O^   Sesquioxyde  de  manganèse  ou  oxyde 

manganlque. 


MnO-  . .    Bloxyde  ou  peroxyde  de  manganèse. 

Remarque.— l^es  oxydes  alcalino-tepreux,  qui  ont 
conservé  leurs  anciens  noms,  font  exception  aux 
règles  précédentes. 

Exemples  : 


CaO   Chaux  (protoxyde  de  calcium). 

SrO   Strontiane  {protoxyde  de  strontium). 

BaO   Baryte  {protoxyde  de  baryum). 

MgO   Magnésie  {protoxyde  de  magnésium). 


A1203 .   Alumine  (sesquioxyde  d'aluminium). 

41.  Anhydrides.  —  On  appelle  anhydride  tout  corps 
binaire  oxygéné  qui  peut  donner  un  acide  en  s'unis- 
sant  aux  éléments  de  l'eau  ;  on  reconnaît  les  anhy- 
drides à  ce  qu'ils  peuvent  s'unir  aux  bases  pour  former 
des  sels  et,  lorsqu'ils  sont  solubles,  à  ce  qu'ils  rou- 
gissent la  teinture  bleue  de  tournesol. 

On  emploie  pour  les  nommer  les  terminaisons  eux 
ou  ique  et  les  préfixes  hypo  ou  per,  que  l'on  ajoute  au 
nom  de  leur  élément  électro-positif..  - 

La  terminaison  eux  est  réservée  aux  anhydrides  qui 
renferment  le  moins  d'oxygène,  la  terminaison  ique 
à  ceux  qui  en  renferment  une  plus  grande  quantité  ; 
enfin  les  préfixes  hypo  et /^er  indiquent  que  l'anhydride 
dont  on  parle  contient  moins  ou  plus  d'oxygène  que 
celui  qui  a  la  même  terminaison,  sans  préfixe. 

Lorsqu'il  n'existe  qu'un  seul  anhydride  parmi  les 
différentes  combinaisons  oxygénées  d'un  même  corps 
on  lui  donne  naturellement  la  terminaison  ique. 
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Exemples  : 

C02   Anhydride  carbonique. 

As^O"   —  arsenieiLx. 

As^O'^   —  arseniqae, 

Cl^O.   '    —  hypoehlorcux. 

Cl^O^   _  chloreux. 

Cl^Qs   _  ehloriqae^. 

CPO'^   —  perehlorique^ . 

Exception.  —  \: anhydride  silicique  SiO^  est  souvent 
appelé  silice. 

42.  Corps  binaires  non  oxjrgénés.  —  Le  nom  de  tous 
ces  corps  est  caractérisé  par  le  suffixe  xire,  que  l'on 
applique  à  l'élément  électro-négatif  de  la  combi- 
naison. 

Quand  les  mêmes  corps  simples  peuvent  former 
plusieurs  composés  de  ce  genre,  on  les  distingue  par 
les  préfixes  proto,  sesqui,  bi,  etc.,  ou  par  les  suffixes 
eux  et  ique  que  nous  avons  déjà  employés  dans  la  no- 
menclature des  oxydes. 

Quelques-uns  de  ces  corps  se  rapprochent  des 
anhydrides  par  l'ensemble  de  leurs  propriétés  ;  on 
peut  alors,  par  extension  de  langage,  les  désigner 
sous  ce  nom,  mais  il  est  nécessaire  dans  ce  cas,  pour 
éviter  toute  méprise,  d'énoncer  l'élément  électro-né- 
gatif qui  remplace  l'oxygène  dans  leur  molécule  ;  or- 
dinairement on  le  met  en  préfixe. 

Enfin  on  rencontre  dans  ce  groupe  un  certain  nom- 
bre de  combinaisons  hydrogénées  qui  possèdent  tous 
les  caractères  des  acides  véritables  ;  on  les  réunit  sous 


(1)  Les  anhydrides  chlorique  et  perchlorique  n'existent 
pas  à  l'état  hbre,  on  ne  les  connaît  qu'en  combinaison. 
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la  désignation  commune  d'^^yc/r^ac/c/es  et  on  forme  leur- 
nom  en  ajoutant  au  mot  acide  le  nom  du  métalloïde 
qu'ils  renferment,  terminé  par  hydrique. 

Exemples  : 
AgCl.  ....    Chlorure  d'argent. 

Cu-Cl-   Protochlorure   de  cuivre  ovl  chlorure 

cuivreux. 

CuCl-   Bichlorure  de  cuivre  ou  chlorure  eui- 

vrique. 

CS2   Sulfure  de  carbone  ou  anhydride  sul- 

focarhonique . 

HCl   Acide  ehlorhydrique. 

HBi-   —  hrornhydrique. 

H^S..   —  suif  hydrique . 

Remarque.  —  Les  combinaisons  hydrogénées  du 
carbone,  ou  carbures  d'hydrogène,  sont  souvent  appe- 
lées, par  contraction,  hydrocarbures.  Leur  nomen- 
clature est  du  domaine  de  la  chimie  organique. 

43.  Acides.  —  On  appelle  acide  tout  composé  ter- 
naire (quelquefois  même  quaternaire)  hydrogéné, 
dont  un  atome  d'hydrogène,  au  moins,  est  rempla- 
çable  par  une  quantité  équivalente  de  métal. 

On  reconnaît  les  acides  à  ce  qu'ils  s'unissent  aux 
bases,  avec  perte  d'eau,  pour  former  des  sels  ;  un 
acide  est  monobasique,  bibasique  ou  tribasique  sui- 
vant qu'il  contient  un,  deux  ou  trois  atomes  d'hydro- 
gène substituables. 

Tous  les  acides  solubles  rougissent  la  teinture  bleue 
de  tournesol. 

Leur  nomenclature  est  la  même  que  celle  des  anhy- 
drides. 


NOMENCLATURE   ET  CLASSIFICATION 

Exemples  : 


37 


^^'O^H^   Acide  hy positif ureux, 

  —  sulfureux. 

  —  hyposulfurigue. 

  —  sulfurlque. 

  —  persulfurique. 

  —  sulfocarbonique. 

  —  Jtuosilicique, 


S03H2  . 
S20^H2, 

SO''H-\ 

S208H2  , 

CS3H2.. 

SiF16H2 


44.  Sels.  —  Les  sels  sont  les  produits  de  la  substi 
tution  d'un  métal  à  l'hydrogène,  d'un  acide  :  on  les 
obtient  ordinairement  par  la  combinai^^on  d'une  base 
avec  un  anhydride  ou  un  acide. 

Pour  nommer  un  sel,  on  change  la  terminaison 
eux  ou  ique  de  l'acide  en  ite  ou  aie  et  on  ajoute  le 
nom  du  métal  (quelquefois,  mais  improprement,  le 
nom  de  la  base).  Quand  le  même  métal  donne  deux 
oxydes  salifiables  différents,  on  distingue  leurs  sels 
par  les  terminaisons  eux  ou  ique,  que" l'on  ajoute  au 
nom  du  métal. 

Lorsque  tout  l'hydrogène  de  l'acide  a  été  éliminé, 
lors  de  sa  transformation  en  sel,  celui-ci  est  appelé 
sel  neutre;  s'il  en  reste  encore  une  partie,  le  sel  est 
dit  ac^V/e  .•  dans  ce  cas  il  est  naturellement  quater- 
naire. 


ExempAes 


S0'^Hg2.., 
SO^Hg. . . . 
S203Na2 . . 
S0'^Xa2... 
SO^HXa.. 

S208K2  .  .  . 

SiF16Ba... 

CHIMIE. 


Sulfate  mereureux. 

Sulfate  mercurique. 

Hfjposulflte  de  sodium  ou  de  soude. 

Sulfate  neutre  de  sodium  ou  de  soude. 

Sulfate  acide  {bisulfate)  de  sodium. 

Persulfate  de  potassium  ou  de  potasse, 

Fluosilicate  de  baryum. 

8 
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Remarques.  —  1^  Vis-à-vis  des  métaux,  Teau  joue 
souvent  le  rôle  d'acide  ;  les  combinaisons  qu'elle 
donne  avec  eux  sont  alors  comparées  aux  sels  et 
désignées  sous  le  nom  d'hydrates. 

Exemples  : 

KOH  . .  H (jdrate  de  potassium  (potasse). 

NaOH   Hydrate  de  sodium  (soude). 

Fe(OH  )-. . .  Hydrate  ferreux. 

Fe2(0H/..  Hydrate  ferrique. 


2^  Les  sels  proprement  dits  ressemblent  par  toutes 
leurs  propriétés  physiques  ou  chimiques  aux  combi- 
naisons binaires  non  oxygénées  des  métaux  ;  celles-ci 
résultent  d'ailleurs,  comme  les  sels  '  ternaires,  delà 
substitution  d'un  métal  à  l'hydrogène  d'acides  parti- 
culiers (hydracides).  C'est  pour  ces  différentes  raisons 
qu'on  appelle  souvent  ces  corps  sels  haloïdes. 

Le  chlorure  de  sodium,  le  sulfure  de  calcium,  le 
fluorure  d'argent,  etc.,  sont  des  sels  haloïdes. 

45.  Radicaux.  —  Il  arrive  souvent  qu'un  composé 
binaire  ou  ternaire  se  combine  avec  les  corps  simples 
ou  s'y  substitue  avec  une  valence  propre,  à  la  manière 
d'un  véritable  élément  ;  on  l'appelle  alors  radical,  et, 
suivant  qu'on  le  rencontre  de  préférence  chez  les 
acides  ou  les  bases,  on  dit  qu'il  est  acixle  ou  basique. 

L'anhydride  sulfureux,  l'oxyde  de  carbone,  qui 
s'unissent  directement  au  chlore  et  existent  dans  la 
molécule  des  acides  sulfurique  et  carbonique,  sont 
des  radicaux  acides  :  l'ammonium,  qui  fait  partie  in- 
tégrante de  tous  les  sels  ammoniacaux  et  y  joue  le 
rôle  d'un  métal,  est  un  radical  basique. 

Pour  simplifier  le  langage,  on  donne  souvent  aux 
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radicaux  des  noms  particuliers,  que  l'on  forme  a 
l'aide  de  la  terminaison  yle. 

Exemples  : 

S^-Ci-   CJdorure  de  sulfarijle  ou  oxychlorure 

de  soufre. 

^OQÏ-   CJdorure  de  carbonijle  on  oj^ychlorure 

de  carbone. 

AzOCl   Chlorure  de  nitrosyle. 

AzO-Cl ....    Chlorure  d'azotijle. 

Par  extension,  on  range  dans  la  classe  des  radicaux 
un  grand  nombre  de  groupements  qui  n'existent  qu'en 
combinaison  et  qu'il  est  impossible  d'isoler  sans  les 
détruire  ;  c'est  le  cas  de  l'ammonium  déjà  cité  et 
de  Yoxhijdrijle  ou  hijdroœijle  OH  qui,  entrant  a  la 
fois  dans  la  molécule  des  acides  et  dans  celle  des 
bases  hydratées,  se  trouve  être  en  même  temps  acide 
et  basique. 

La  combinaison  de  l'oxhydryle  avec  un  métal  donne 
un  hydrate  raètalllque,  sa  combinaison  avec  un  radi 
cal  acide  donne  un  acide  vrai. 

L'acide  sulfurique  SO-iOH.^  et  l'acide  azotique 
AzO-iOH)  pourraient  donc  aussi  s'appeler  Jiydrate  de 
sulfuryle  et  hydrate  d'a.^otyle,  au  même  titre  et  pour 
les  mêmes  raisons  que  la  chaux  éteinte  CaiOHj^  s'ap- 
pelle hydrate  de  calcium, 

46.  Fonctions  chimiques.  —  On  appelle  fonction  d'un 
corps  la  tendance  qu'a  ce  corps  à  reagir  dans  un  sens 
déterminé,  quand  on  le  met  en  conflit  avec  un  autre. 

C'est  ainsi  que  les  acides  et  les  bases,  par  la  faci- 
lité avec  laquelle  ils  s'unissent,  pour  donner  nais- 
sance aux  sels,  possèdent  ce  qu'on  appelle  Ici  fonction 
acide  etda  fonction  basique. 
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Un  même  corps  peut  posséder  à  la  fois  plusieurs 
fonctions  différentes  :  les  sels  acides,  par  exemple, 
qui  renfeini:ient  encore  de  l'hydrogène  remplacable 
par  un  métal,  ont  en  même  temps  la  fonction  de  sel 
et  la  fonction  d'acide. 

On  connaît  même  certains  oxydes  qui  ont  simulta- 
nément les  deux  fonctions  de  base  et  d'acide  :  c'est  le 
cas  de  l'oxyde  de  zinc  ZnO,  qui  s'unit  aux  acides, 
pour  donner  les  sels  de  zinc  ordinaires,  et  aux  bases, 
pour  former  les  ztncates.  Ces  corps  s'appellent  par- 
fois oxydes  indifférents. 

La  fonction  dominante  d'un  composé  chimique  bien 
défini  figure  toujours  parmi  ses  propriétés  caractéris- 
tiques ;  nous  verrons  plus  tard  qu'elle  acquiert  une 
importance  capitale  en  chimie  organique. 

47.  Écriture  chimique.  —  Le  symbole  d'un  corps 
simple  représente  toujours  une  quantité  de  ce  corps 
égale  à  son  poids  atomique  ;  dans  les  calculs  on  l'ex- 
prime en  unités  arbitraires,  grammes  ou  kilogrammes, 
suivant  les  cas. 

Si  ce  corps  est  gazeux  et  de  constitution  moléculaire 
normale ,  le  même  symbole  équivaut  à  un  volume 
constant,  égal  à  11^,15  ou  11"^%15,  suivant  qu'on  prend 
pour  unité  de  poids  le  gramme  ou  le  kilogramme. 

La  formule  d'un  corps  composé  représente  toujours 
une  molécule  de  ce  corps,  occupant,  à  l'état  gazeux, 
dans  les  conditions  normales,  un  volume  double  du 
précédent;  le  poids  de  cette  molécule  est  égal  à  la 
somme  des  poids  atomiques  exprimés  dans  sa  formule 
représentative. 

48.  Formules  de  constitution.  —  Lorsqu'on  veut 
indiquer  la  manière  dont  les  éléments  sont  unis  dans 
une  molécule  complexe, .  on  exprime  la  valence  de 
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ceux-ci  par  autant  de  traits  figuratifs,  disposés  de  ma- 
nière a  ce  que  toutes  ces  valences  soient  réciproque- 
ment saturées  ;  on  a  alors  une  sorte  de  schéma,  plus 
explicite  que  la  formule  brute,  que  l'on  appelle/or- 
miile  de  constitution  ou  de  structure. 

Exemples  : 
H-O-H   Eau. 

TT  4  /H 

^  ~~    Ammoniaque. 

  Méthane. 


Y  /Cl 

o  =  pfci 

Cl 


\X:   Chlorure  de  phosphoryle. 


^  Les  formules  de  constitution  sont  indispensables  à 
l'étude  de  la  chimie  organique. 

49.  Isomérie,  allotropie.  —  Deux  corps  ayant  même 
poids  moléculaire  et  même  composition  centésimale 
peuvent  n'avoir  pas  les  mêmes  propriétés  :  on  dit  alors 
qu'ils  sont  isomères. 

L'isomérie  est  toujours  due  à  quelque  différence  dans 
le  mode  d'assemblage  des  atomes  à  l'intérieur  de  la 
molécule;  il  est  ordinairement  facile  d'en  rendre 
compte  par  les  formules  de  constitution. 

Exemple  :\\  existe  deux  dichloréthanes  i^omève^^  de 
même  formule  brute  Cm^C\2 on  les  distingue  par 
leurs  formules  de  structure,  qui  sont  respectivement 

,^7^-^\H  et  H^C-C^Cl 
Cl  Cl  ^Cl 
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Poids  atomiques  des  corps  simples. 


CORPS  SIMPLE: 


Alnmiiiitini  . . . 

Antimoine  

Argent  ...  

Argon   

Arsenic  

Azote  

Baryum  

Bismuth  

Bore  • . 

Brome  

Cadmium  

Calcium  

Carbone  

Ce  ri  u  m  

Césium  , 

Chlore  

Chrome  

Cobalt  

Cuivre  

Décipium  

Didyme   I  . . . 

Erbium  

Etain  

Fer  

Fluor  

Gallium  

Germanium.  , 

Glucinium . , . 

Hélium  

Hydrogène. . . 

:  Indium  

;  Iode  

;  Iridium  

i  Lantîione  

:  Lithium  . , . . . 
!  Magnésium  . . 


•r. 

Ê 

—  c 

?  5 

>- 

s. 

< 

Al 

-27 

Sb 

1-20 

108 

Ar 

-40 

As 

"3 

Az 

14 

Ba 

137 

Bi 

-20S 

Bo 

11 

Br 

8n 

Cd 

11-2 

'  c 

1-2 

i  Ce 

141 

Cs 

133 

Cl 

35  5 

Cr 

3-2 

Co 

39 

Cu 

63  3 

De 

171 

Di 

143 

Er 

165 

Sn 

118 

Fe 

36 

i.'i 

Ga 

70 

Ge 

70 

Gl 

9 

He 

H 

î 

In 

113 

I 

1-27 

Ir 

193 

La 

138 

Li 

Mg 

24 

CORPS  SIMPLES. 


se 

xi 


Manganèse..  '  Mn 

Meicure  '  Hg 

Molv!>dène  

Mclîe!  

Mobium  

Or  

Osmium  

Oxygèue..  -  

Palladium  

Phosphore  

Platine   Pt 

Plomb  i  Pb 

Potassium  

Rhodium  

Rubidium  

Ruthénium  

Samarium  

Scandium  

Sélénium  

Silicium  

Sotlium  

S  jufre  

Strontium  

l'anta^  

Tr-llure  

Thallium..^.-  . 

TliOi  ium. . .  ;  

Thulium  

Titane  

Tungstène.  

Uranium  

Vanadium.  ....j  Va 

Yiieibium  I  Yb 

Titrium  j  Yt 

Zinc  I  Zn 

Zirconium  ''  Zr 


Mo 

Ni 

Nb 

Au 

Os 

0 

Pd 

Ph 


R 
Rh 
Rb 
Ru 
Sa 
Se 
S«5 
Si 
Na 
S 
Sr 
Ta 
Te 
Tl 
Th 
Thu 
Ti 
Tu 
Ur 


"  1~  Le  didvme  n'est  pas  un  véritable  cojps  simple  :  il  a  été  dé- 
doublé en  deux  autres  sui)Stances,  que  l'on  appelle  néodyme  et 
prascodyme . 
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h^allotropie  est  une  sorte  d'isomérie  qui  est  spéciale 
aux  corps  simples;  elle  tient  à  ce  que  la  molécule  ne 
contient  pas  toujours  le  même  nombre  d'atomes  et  ne 
se  rencontre  que  chez  les  corps  simples  polyvalents. 

C'est  ainsi  que  l'ozone,  qui  renferme  trois  atomes 
dans  sa  molécule,  est  une  forme  allotropique  de  l'oxy- 
gène ordinaire  0-. 

50.  Chimie  minérale  et  chimie  organique.  —  Bien 
que  la  chimie  soit  une  dans  son  ensemble  et  que  les 
mêmes  principes  soient  applicables  à  toutes  ses  bran- 
ches, on  est  convenu  d'appeler  chimie  minérale  l'étude 
des  corps  simples  et  de  leurs  composés,  à  l'exception 
de  ceux  du  carbone,  et  chimie  organique  l'ensemble 
de  toutes  les  combinaisons  carbonées,  quelle  que  soit 
d'ailleurs  leur  composition  qualitative  ou  quantitative. 


DEUXIÈME  PARTIE 
HYDROGÈxNE  ET  MÉTALLOÏDES 


CHAPITRE  PREMIER 
HYDROGÈNE 

51.  Propriétés  physiques.  —  L'hydrogène  est  un  gaz 
incolore,  inodore  et  sans  saveur,  que  l'on  reconnaît  à  ce 
qu'il  brûle  avec  une  flamme  jaunâtre,  très  peu  éclairante, 
et  forme  avec  l'air  un  mélange  détonant.  Il  se  distingue 
de  l'oxyde  de  carbone  et  du  méthane,  qui  se  compor- 
tent presque  de  la  même  manière,  en  ce  qu'il  ne  donne 
en  brûlant  que  de  la  vapeur  d'eau,  sans  trace  d'anhy- 
dride carbonique. 

L'hydrogène  est  le  plus  léger  de  tous  les  corps 
connus;  sa  densité  est  égale  à  0,0695;  aussi  l'emploie- 
t-on  au  gonflement  des  aérostats  qui  doivent  avoir,  sous 
un  faible  volume,  une  grande  force  ascensionnelle. 

On  peut  faire  voir  expérimentalement  la  grande  lé- 
gèreté de  l'hydrogène  en  gonflant  avec  ce  gaz  des 
bulles  de  savon,  qui  s'élèvent  rapidement  à  de  grandes 
hauteurs,  ou  bien  encore  en  renversant  une  éprouvette 
pleine  d'hydrogène  sous  une  autre  pleine  d'air;  en 
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quelques  instants  les  deux  gaz  ont  échangé  leurs  posi- 
tions respectives,  ce  dont  on  s'assure  au  moyen  d'une 
allumette  enflammée. 

L'hydrogène  est  fort  peu  soluble  ;  son  coefficient  de 
solubilité,  égal  seulement  à  0,019  pour  la  température 
de  0^  est  négligeable  en  pratique. 

L'hydrogène  est,  après  l'hélium,  le  plus  difficile  à 
liquéfier  de  tous  les  gaz  connus.  En  1877  et  1878, 
MM.  Cailletet  et  Pictet  ont  montré  qu'il  donne  quel- 
ques indices  de  changement  d'état,  notamment  un 
léger  brouillard,  quand  on  le  soumet  à  la  détente 
après  l'avoir  fortement  comprimé  (350  atmosphères); 
MM.  Wroblewski  et  Olszewski,  en  le  refroidissant  à 
214  degrés  au-dessous  de  0°  avec  de  l'azote  liquide,  en 
même  temps  qu'ils  le  comprimaient  et  le  laissaient  se 
détendre  dans  un  appareil  de  Cailletet,  ont  pu  le  voir 
à  l'état  d'une  sorte  de  mousse  légère  et  très  fugitive. 
Son  point  critique  est  voisin  de  —  220  degrés. 

L'hydrogène  est,  de  tous  les  gaz,  celui  qui  conduit  le 
mieux  la  chaleur  et  l'électricité. 

52.  Diffusion  des  gaz.  —  Th.  Graham  a  appelé  diffu- 
sion des  gaz  la  propriété  qu'ont  ces  corps  de  traverser 
plus  ou  moins  facilement  un  orifice  fin,  percé  dans  une 
lame  mince,  ou  une  plaque  poreuse.  La  vitesse  de  ce 
passage,  qui  est  comparable  à  l'endosmose  des  liquides, 
est,  d'après  Graham,  inversement  proportionnelle  à 
la  racine  carrée  de  la  densité  du  gaz  :  il  en  résulte 
que  l'hydrogène,  plus  léger  que  tous  les  autres  gaz,  doit 
être  celui  qui  passe  le  plus  vite  à  travers  une  cloison 
poreuse  :  c'est  ce  que  l'on  vérifie  par  une  foule  d'ex- 
périences. 

On  peut,  par  exemple,  mettre  une  feuille  de  papier 
au-dessus  d'un  tube  dégageant  de  l'hydrogène  ;  le  gaz 
passe  assez  vite  pour  qu'il  soit  possible  de  l'enflammer 


3 


H 


46  HYDROGÈNE   ET  MÉTALLOÏDES 

sur  la  feuille  même,  aussi  facilement  que  si  elle  n'exis- 
tait pas. 

On  Deut  aussi,  à  l'exemple  de  M.  Debray,  faire 
passer  un  rapide  courant  d'hydrogène 
dans  un  vase  poreux,  en  porcelaine  dé- 
gourdie, auquel  on  a  adapté,  par  l'in- 
iermédiaire  d'un  bouchon,  un  tube  ma- 
nométrique  plongeant  dans  l'eau  (fîg.  8). 
Dès  qu'on  ferme  le  robinet  d'arrivée  de 
l'hydrogène,  le  gaz  qui  rempht  l'appa- 
reil s'échappe,  et  la  diminution  de 
pression  qui  en  résulte  force  l'eau  à 
monter  dans  le  manomètre. 

Enfin,  on  peut  se  servir  d'un  tube  en 
terre  de  pipe,  placé  dans  l'axe  d'un  autre 
tube  à  parois  imperméables,  en  verre 
ou  en  porcelaine  vernissée  ;  si  l'on  fait 
arriver  lentement  de  l'hydrogène  dans 
le  tube  poreux,  on  le  voit  se  répandre 
presque  entièrement  dans  l'espace  annulaire  qui 
entoure  ce  dernier. 

M.  H.  Sainte-Claire-Deville  a  reconnu  que  certains 
métaux,  tels  que  le  platine  et  le  fer,  deviennent  per- 
méables à  l'hydrogène  quand  on  les  chauffe  au  rouge; 
ce  phénomène  est  dû,  non  à  une  véritable  porosité 
du  métal,  mais  à  la  formation  d'un  hydrure  métallique 
dissociable,  qui  se  produit  sur  la  face  qui  est  en  con- 
tact avec  l'hydrogène  et  se  décompose  sur  l'autre. 

L'hydrogène  peut  même  traverser  les  matières  col- 
loïdales ,  c'est-à-dire  dénuées  de  pores  apparents, 
comme  le  caoutchouc  ou  la  gutta-percha  :  c'est  ce  qui 
explique  pourquoi  un  ballon  de  caoutchouc  gonflé 
d'hydrogène  diminue  rapidement  de  volume  dans  l'air. 
Cette  propriété  donne  lieu  à  des  difficultés  sérieuses 
dans  la  construction  des  aérostats. 


Fig.  8. 
Appareil  Dcbray. 
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L'hydrogène  pur  est  inerte  sur  l'organisme  vivant  ; 
un  animal  peut  respirer  et  vivre  aussi  bien  dans  un 
mélange  d'hydrogène  et  d'oxygène  que  dans  l'air  nor- 
mal (Regnault). 

A  l'état  impur  il  peut  être  toxique,  par  l'hydrogène 
arsénié  qui  l'accompagne  fréquemment. 

53.  Propriétés  chimiques.  —  L'hydrogène  est  doué 
d'affinités  puissantes,  mais  celles-ci  ne  se  manifestent 
ordinairement  qu'à  cljaud. 

Le  fluor  seul  peut  s'y  combiner  à  froid  et  dans  l'obs- 
curité :  il  se  produit  alors,  avec  explosion,  de  l'acide 
fluor-hydrique  HFl. 

Le  chlore  s'y  combine  à  chaud,  ou  à  froid  sous  l'ac- 
tion de  la  lumière,  pour  donner  l'acide  chlorhy- 
drique  HCl;  il  y  a  explosion  quand  on  enflamme 
un  mélange  à  volumes  égaux  d'hydrogène  et  de 
chlore,  ou  qu'on  l'expose  au  rayonnement  direct  du 
soleil. 

Avec  le  brome  et  l'iode,  la  combinaison  n'a  lieu  qu'à 
chaud;  dans  le  cas  de  l'iode  elle  reste  même  toujours 
incomplète,  à  cause  de  la  facile  dissociation  de  l'acide 
iodhydrique  produit. 

Un  mélange  renfermant  deux  volumes  d'hydrogène 
pour  un  d'oxygène  {gaz  tonnant  ou  gaz  de  la  pile) 
détone  avec  violence  quand  on  en  approche  un  corps 
enflammé  ou  qu'on  y  fait  passer  une  étincelle  élec 
trique  ;  la  pression  développée  par  la  dilatation  brusque 
des  gaz  peut  atteindre  12  atmosphères,  elle  est  suffi- 
sante pour  déterminer  la  rupture  des  vases  dans 
lesquels  on  fait  brûler  le  mélange,  s'ils  ne  sont  pas 
très  résistants.  Le  produit  de  la  combustion  est  de  la 
vapeur  d'eau  H^O. 

La  flamme  qui  se  produit  dans  ces  circonstances  est 
très  chaude;  pour  profiter  sans  danger  de  sa  haute 
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température,  M.  Sainte-Claire-Deville  a  imaginé  un 
petit  appareil,  connu  sous  le  nom  de  chalumeau 
oxhydrique,  dans  lequel  les  deux  gaz,  hydrogène  et 
oxygène,  arrivent  séparément  et  ne  se  rencontrent 
qu'au  point  même  où  ils  doivent  réagir  (fig.  9).  La 
flamme  du  chalumeau  oxhydrique 
I   1  possède  une  température  de  2500^ 

environ,  elle  fond  instantanément 
le  platine  et  communique  aux  corps 
réfractaires,  tels  que  la  chaux,  la 
magnésie  ou  la  zircone,  un  éclat 
éblouissant,  que  l'œil  a  peine  à 
soutenir  (lampe  oxhydrique  ou  de 
Drummond). 

Dans  l'air,  l'hydrogène  brûle  en- 
core avec  une  flamme  très  chaude, 
malgré  la  présence  de  l'azote  inerte 
qui  tend  à  la  refroidir,  et  on  peut 
l'utiliser  dans  des  chalumeaux  sem- 
blables à  celui  de  Sainte-Claire- 
Fig.  9.—  Chalumeau  DeviUc  pour  faire  la  soudure  auto- 
oxhydrique.  ^^^^        plomb  (construction  des 

chambres  de  plomb). 

La  flamme  de  l'hydrogène,  brûlant  dans  l'air  à  l'ex- 
trémité d'un  tube  effilé  {lampe  philosophique  des 
anciens),  a  la  propriété  curieuse  de  produire  un  son 
quand  on  l'entoure  d'un  cylindre,  formant  cheminée, 
en  verre  ou  en  métal  (fig.  10).  C'est  le  phénomène  de 
Vharmonlea  chimique,  qui  n'a  pas  encore  reçu  d'ex- 
plication satisfaisante. 

En  pratique,  on  peut  presque  toujours  remplacer  la 
flamme  de  l'hydrogène  par  celle  du  gaz  d'éclairage 
ordinaire  qui  est  presque  aussi  chaude.  La  lampe  de 
Drummond  fonctionne  aussi  bien  dans  les  deux  cas; 
le  bec  Auer  est  un  simple  brûleur  à  gaz  dont  la 
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flamme  porte  à  rincandescence  un  treillis  d'oxyde  de 
^horium,  mélangé  de  cérium. 

L'hydrogène  s'unit  directement  à  chaud,  mais  d'une 
manière  incomplète,  au  soufre;  il  se 
forme  ainsi  de  l'acide  sulfhydrique 
H2S. 

Avec  l'azote,  en  présence  d'étin- 
celles ou  d'effluves  électriques,  il 
donne  des  traces  d'ammoniaque 
AzH3. 

Avec  le  carbone,  à  la  température 
de  l'arc  voltaïque,  il  donne  d'e  l'acéty- 
lène C^H-  (Berthelot)  :  jamais  il  ne 
se  combine  directement  au  phos- 
phoz^e,  ni  à  l'arsenic,  ni  au  bore,  ni 
au  silicium. 

Avec  certains  métaux,  il  donne  des 
hydrures  définis  :  le  palladium,  en 
particulier,  l'absorbe  énergiquement  Harmonica  chimique 
(Graham)  pour  former  une  combi- 
naison à  laquelle  MM.  Troost  et  Hautefeuille  assignent 
la  formule  Pd^H. 

La  mousse  de  platine  réagit  aussi  sur  ce  gaz,  quoi- 
que moins  vivement  que  le  palladium,  et  s'échauffe  à 
son  contact  au  point  d'enflammer  un  jet  d'hydrogène 
s'échappant  dans  l'air  ou  de  faire  détoner  spontanément 
un  mélange  d'oxygène  et  d'hydrogène.  C'est  sur  ce 
principe  qu'a  été  fondé  le  briquet  à  lnjdrorjène. 

L'hydrogène  s'unit  également  aux  métaux  alcalins, 
potassium  et  sodium  (Troost  et  Hautefeuille). 

L'hydrogène  décompose,  à  chaud,  un  grand  nombre 
de  combinaisons  oxygénées  et  de  sels  haloïdes. 

C'est  ainsi  qu'il  réduit^  c'est-à-dire  ramène  à  l'état 
métallique,  tous  les  oxydes  des  métaux  lourds.  Dans 
le  cas  du  peroxyde  de  fer,  on  obtient  d'abord  de  l'oxyde 


Fig.  10. 
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ferreux  FeO,  puis  du  fer  pulvérulent,  qui  sont  tous 
deux  pyrophoriques  (fig.  11). 

CuO  +  2Hr^Cu  +  H20. 
Fe203  +  2H  =  2(FeO)  +  H20 . 
Fe203  4- 6H  =:  2Fe  +  3H^0. 

Le  peroxyde  de  manganèse  et  les  bioxydes  alcalino- 
terreux  sont  seulement  changés  en  protoxydes. 

Mn02  +  2H  =  MnO  +  H20 . 
Ba02  +  2H  =:  BaO  +  R^O. 

La  dernière  réaction  s'effectue  avec  une  vive  incan- 
descence et  production  d'une  belle  flamme  verte. 

Quant  aux  protoxydes  alcalins  et  alcalino-terreux, 
ils  sont  rioroureusement  irréductibles. 


Yig.  \i.  —  Réduction  des  oxydes  ou  des  chlorures  par  l'hydrogène. 

Les  fluorures  et  chlorures  de  métaux  lourds  sont 
réduits  par  l'hydrogène,  de  même  que  les  oxydes  cor- 
respondants ;  il  se  produit,  dans  ce  cas,  de  l'acide 
fluorhydrique  ou  de  l'acide  chlorhydrique. 
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AgFl  +  H  =  Ag  +  HFl. 
FoCi2  +  2H=iFe  +  2HCl. 

Le  fer  que  Ton  obtient  ainsi,  en  réduisant  le  chlorure 
ferreux  par  riiydrogène,  au  rouge,  est  remarquable- 
ment bien  cristallisé. 

Hydrogène  naissant.  —  On  a  remarqué  depuis  long- 
temps que  certains  corps  réagissent  niieux  au  moment 
même  où  ils  prennent  naissance  que  lorsqu'ils  sont 
déjà  libres;  cette  plus  grande  efficacité  de  Vétat  nais- 
sant tient  à  ce  que  le  corps  qui  le  possède  n'a  pas 
eu  le  temps  de  constituer  sa  molécule  et  qu'il  se 
trouve  encore,  au  moment  où  il  réagit,  sous  la  forme 
d'atomes  isolés,  sans  doute  aussi  à  ce  que  la  chaleur 
•produite  par  la  réaction  qui  le  met  en  liberté  rend 
l'effet  to:al  plus  fortement  exothermique. 

Parmi  les  actions  spéciales  à  l'hydrogène  naissant, 
on  peut  citer  la  réduction  de  l'acide  azotique,  celle  de 
l'anhydride  arsénieux,  que  l'on  utilise  dans  l'appareil 
de  Marsh,  la  transformation  de  l'mdigo  bleu  en  indigo 
blanc  ou  du  nitrobenzène  en  aniline,  qui  servent  à 
l'industrie  des  matières  colorantes,  etc. 

'As203  4- 12Hz=2AsH3  +  3H20. 

Anhydride  Hydrogène 
aisénieux.         -  arsénié. 

C6H-^Az02  +  6H  rzz:  2H20  +  AzH2. 

Nitrobenzène.  Aniline. 

Pour  soumettre  une  matière  à  l'action  de  l'iiydro- 
gène  naissant,  il  suffit  de  la  mettre  au  sein  d'un  milieu 
dégageant  de  l'hydrogène,  par  exemple,  dans  de  l'eau 
où  l'on  a  placé  de  l'amalgame  de  sodium  ou  du  zinc, 
en  présence  d'acide  sulfurique. 
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54.  Préparations.  — L'hydrogène  s'extrait  pratique- 
ment de  l'eau  ou  des  acides  : 
1^  Par  électrolyse  de  l'eau  aeiclulèe. —  L'hydrogène 

se  dégage  sur  l'électrode  né- 
gative du  voltamètre  (fig.  12). 
x\vec  des  voltamètres  de  gran- 
des dimensions  et  un  courant 
intense,  on  peut  ainsi  obtenir 
aisément  de  grandes  quantités 
d'hydrogène. 

2""  En  décomposant  l'eau  par 
un  métal  alcalin^  à  frokL  — 
Il  suffît  de  plonger  sous  l'eau 
un  fragment  de  potassium  ou 
de  sodium  pour  voir  se  déga- 
ger de  l'hydrogène  en  abon- 
dance, mais  la  méthode  est  coûteuse  et  ne  peut  être 
appliquée  qu'en  petit,  à  cause  des  explosions  qui  se 


Fig.  12.  —  Voltamètre. 


Fig.  13.  —  Décomposition  de  l'eau  par  le  fer. 

produisent  fatalement  dès  qu'on  opère  sur  une  masse 
un  peu  considérable  de  métal. 

Na  +  H20  =  NaOH  +  H. 

Sodium.  Soude. 

3^  En  décomposant  l'eau  par  le  fer^  au  rouge.  — 
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On  dirige  un  courant  de  vapeur  d'eau  dans  un  tube  en 
porcelaine  ou  en  fer,  chauffé  au  rouge  dans  un  four- 
neau à  réverbère,  et  rempli  de  fils  de  fer  ou  de  sim- 
ples clous  (fig.  13).  L'hydrogène  se  dégage  à  l'extré- 
mité du  tube,  mélangé  avec  un  excès  de  vapeur  d'eau  ; 
le  résidu  est  de  Yoxijde  salin  ou  oxyde  magnétique  de 
fer, 

3Fe  +4H20  =  Fe30^  +  8H. 

Oxyde  salin. 

En  décomposant  Veau  acidulée  par  le  fer  ou  le 
zinc^  à  froid.  —  On  emploie  le  plus  souvent,  pour 
aciduler  l'eau,  l'acide  sulfurique  ou  l'acide  chloj'hy- 
drique  ;  le  dégagement  d'hydrogène  est  plus  rapide 
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Fig.  14.  —  Préparation  de  l'hydrogène. 

avec  le  zinc  qu'avec  le  fer.  L'opération  s'effectue,  au 
laboratoire,  dans  un  simple  flacon  à  col  droit  ou  à 
deux  tubulures  (fig.  14)  ou  dans  des  appareils  conti- 
nus, comme  ceux  de  Deville  ou  de  Kipp  (fig.  15  et  16). 

Le  résidu  est  un  sulfate  ou  un  chlorure  métallique, 
suivant  l'acide  employé. 

S0^^H2  +  Fe  =  SO^Fe  -f  2H . 

Acide  sulfurique.       Sulfate  ferreux. 

2HCl  +  Zn  =  ZnC12+2H. 

Chlorure  de  zinc.  »-  -■  ' 
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Lorsqu'on  se  sert  de  zinc  pur,  pour  cette  prépara- 
tion, le  dégagement  d'hydrogène  est  fort  lent,  parce  que 


rig.  1     —  Appareil  de  Deville. 

les  bulles  de  gaz  restent  adhé- 
rentes au  métal  et  le  préser- 
vent du  contact  de  l'acide  :  il 
convient  alors  de  verser  dans 
l'appareil  quelques  gouttes  de 
sulfate  de  cuivre  ou  de  chlo- 
rure de  platine.  Ces  sels,  en 
se  décomposant,  donnent  un 
dépôt  de  cuivre  ou  de  platine 
métalliques,  qui  forment  avec 
le  zinc  un  couple  de  pile  et,  en 
conséquence,  facilitent  le  déga- 
gement du  gaz. 

Le  zinc  du  commerce  donne 
immédiatement  un  dégagement 
rapide  parce    qu'il    n'est  pas 
^^^^^^     pur,   mais    alors  l'hydrogène 
produit  est  souillé  de  quelques 
autres  gaz,  tels   que  l'hydro- 
gène sulfuré  H^S,  l'hydrogène 
phosphoré  PH^,  l'hydrogène  arsénié  AsH^,  l'hydrogène 
silicé  SiH'i  et  le  méthane  CH^,  qui  le  rendent  odorant 


Fig.  16.  —  Appareil  de  Kipp. 
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et  même  vénéneux.  On  le  purifie  en  le  faisant  passer 
sur  de  la  tournui'e  de  cuivre  chauffée  au  rouge  ou  en 
lui  faisant  traverser  un  flacon  laveur  à  permanganate 
de  potassium  :  le  cuivre  décompose  les  impuretés  en 
s'emparant  de  leur  élément  électro-négatif  ;  le  per- 
manganate, corps  très  oxydant,  les  brûle  et  les  retient 
à  l'état  d'acides  sulfurique,  pliospliorique,  arsénique  et 
silicique.  Le  méthane  seul  résiste  à  ces  deux  réactifs  ; 
on  ne  connaît  aucun  moyen  simple  de  le  séparer  de 
l'hydrogène. 

Reinarqff.e.  —  Il  est  impossible  de  se  servir  d'acide\ 
azotique  dans  la  préparation  de  l'hydrogène  :  en  effet^ 
ce  gaz,  à  l'état  naissant,  r-éduit  immédiatement  l'acide 
azotique  et  le  change  en  tous  les  autres  composés 
oxygénés  ou  hydrogénés  de  l'azote. 

Etat  natureL  —  L'hydrogène  ne  se  trouve  pas  à 
l'état  libre  dans  notre  atmosphère,  mais  il  existe  dans 
tous  les  astres  incandescents,  et  notamment  dans  les 
protubérances  solaires,  ainsi  qu'on  peut  s'en  assurer 
par  l'analyse  spectrale. 

Usages.  —  L'hydrogène  sert  à  gonfler  les  aérostats 
et  à  faire  la  soudure  autogène  du  plomb. 

En  Amérique  et  en  Angleterre,  on  emploie  beau- 
coup, pour  actionner  les  moteurs  à  gaz,  un  mélange 
d'hydrogène  et  d'oxyde  de  carbone,  que  l'on  obtient 
en  faisant  passer  un  courant  de  vapeur  d'eau  sur  du 
charbon  incandescent,  et  qu'à  cause  de  cela  on  appelle 
gaz  de  Veau. 

H20  +  C=:CO  +  2H. 

La  découverte  de  l'hydrogène  e^t  attribuée  à  Caven- 
dish. 


CHAPITRE  II 


métalloidj:s  monovalents 


Fluor. 

55.  Propriétés  physiques.  —  Le  fluor  est  un  gaz 
jaune  clair,  dont  la  couleur  n'est  sensible  que  lors- 
qu'on l'examine  sous  une  grande  épaisseur,  et  forte- 
ment odorant.  Son  odeur  irritante  rappelle,  un  peu 
celle  de  l'ozone  :  il  en  produit  toujours  un  peu,  en 
effet,  en  réagissant  sur  la  vapeur  d'eau  que  contient 
l'air  normal. 

Sa  densité,  1,265  (Moissan),  est  d'accord  avec  la 
valeur  de  son  poids  moléculaire,  qui  a  été  trouvé 
égal  à  38. 

A  cause  des  difficultés  que  présente  son  maniement, 
à  cause  surtout  de  son  action  sur  le  verre  et  le  mer- 
cure, il  n'a  pu  être  encore  liquéfié;  sa  densité,  beau- 
coup plus  faible  que  celle  du  chlore,  permet  de  sup- 
poser que  sa  température  critique  est  très  basse. 

56.  Propriétés  chimiques.  —  Le  fluor  est  le  plus 
fortement  électro-négatif  et,  par  conséquent,  le  plus 
énergique  de  tous  les  corps  connus  ;  il  attaque  direc- 
tement tous  les  autres  corps  simples,  sauf  l'oxy- 
gène, le  chlore,  l'azote  et  l'argon  ;  il  y  a  incandes- 
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cerice  avec  le  soufre,  le  phosphore,  l'arsenic,  Tanti- 
moiiie,  l'iode,  le  charbon  pulvérulent  et  la  plupart  des 
métaux.  L'hydrogène  s'y  combine  avec  explosion  pour 
donner  l'acide  fluorhydrique  HFl. 

Son  action  sur  le  bore  et  le  silicium  cristallisé  est 
particulièrement  remarquable  ;  ces  deux  substances 
prennent  un  éclat  éblouissant  dès  qu'on  les  place  dans 
un  courant  de  fluor. 

L'or,  le  platine  et  l'iridium  résistent  assez  bien,  à 
froid;  à  chaud,  ils  sont  transformés  en  fluorures  dis- 
sociables. 

Le  fluor  attaque  presque  tous  les  corps  composés  :  \ 
il  décompose  l'eau  à  froid  en  donnant  de  l'acide  fluor- 
hydrique  et  de  l'oxygène  fortement  ozonisé. 

2Fl  +  H20=2HFl  +  0. 

Il  déplace  le  chlore,  le  brome,  l'iode  de  leurs 
hydracides  et  de  leurs  combinaisons  métaUiques. 

HC1  +  F1  =  HF1  +  C1. 
KI  +  Fl=rKFl  +  L 

Il  décompose  tous  les  silicates  et  en  particulier  le 
verre,  pour  donner  du  fluorure  de  siUcium  et  un  mé- 
lange de  fluorures  métaUiques,  qui  s'unissent  en  partie 
pour  former  des  fluosilicates. 

SiO^Ca  +  6F1  =  SiFl^Ca  +  30. 

Enfin  il  détruit  la  plupart  des  matières  organiques 
qui,  le  plus  souvent,  prennent  feu  à  son  contact:  il  y 
a  alors  production  d'acide  fluorhydrique  et  de  fluorure 
de  carbone, 

CH^  +  8F1  =1 4HF1 -f  CF1\ 
hsi  fluorine  ou  fluorure  de  calcium  CaFP  est  la  seule 
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substance  qui  résiste  absolument  à  Faction  du  fluor, 
par  la  raison  bien  simple  qu'elle  en  est  déjà  saturée. 

Par  voie  indirecte,  on  a  pu  obtenir  quelques  combi- 
naisons organiques  fluorées  bien  définies  ;  on  connaît 
notamment  le  fluorure  d'étiiyle  C^H^Fl  et  le  fluoforme 
CHFP,  correspondant  au  chloroforme  CHCP. 

57.  Préparation.  —  La  préparation  du  fluor  ofl're  des 
difficultés  toutes  particulières,  qui  tiennent  à  Ténergie 
de  ses  actions  chimiques  :  la  plus  grave  est  l'attaque 
par  ce  gaz  des  parois  de  l'appareil  où  on  cherche  à 
risolôr. 

Davy  ayant  essayé  de  l'obtenir,  au  commencement 
de  ce  siècle,  en  décomposant  le  fluorure  d'argent  par 
le  chlore,  dans  des-  vases  en  platine  ou  en  verre,  a  vu 
ses  appareils  se  percer. 

Knox  et  Louyet  voulurent  plus  tard  répéter  l'expé- 
rience de  Davy  dans  des  vases  en  fluorine,  mais,  n'ayant 
pas  pris  suffisamment  de  précautions  pour  se  préserver 
de  l'influence  pernicieuse  de  l'acide  fluorhydrique  dont 
ils  avaient  besoin  pour  préparer  le  fluorure  d'argent, 
ils  durent  bientôt  interrompre  leur  ti'avail  pour  raison 
de  santé  :  on  assure  même  que  Louyet  est  mort  des 
suites  d'une  maladie  contractée  au  cours  de  ses  re- 
cherches. 

M.  Frémy  fut  à  peine  plus  heureux  :  il  réussit  seule- 
ment à  voir  se  dégager  quelques  bulles  d'un  gaz  odo- 
rant, décomposant  à  froid  l'eau  et  les  iodures  métal- 
liques, en  électrolysant  du  fluorure  de  potassium, 
fondu  dans  un  creuset  de  platine. 

C'est  M.  Moissan  qui,  en  1886,  réussit  le  premier  à 
isoler  le  flxuor  pur;  sa  méthode  consiste  à.décomposer 
par  un  courant  électrique  intense  l'acide  fluorhydrique 
anhydre,  rendu  conducteur  par  addition  de  quelques 
centièmes  de  fluorhydrate  de  potassium  KF1,HF1. 
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L'appareil  est  un  simple  tube  en  U,  en  platine,  muni 
crajutages  latéraux,  également  en  platine,  et  refroidi 
vers  —  50°  par  un  bain  de  chlorure  de  méthyle,  dans 
lequel  on  fait  passer  un  courant  d'air  sec  ;  les  élec- 
trodes sont  de  gros  fils  en  platine  iridié,  sertis  dans 
des  plaques  de  fluorine  qui  servent  de  bouchons  aux 
deux  branches  du  tube. 

Dès  que  le  courant  passe,  on  voit  se  dégager  de  l'hy- 
drogène au  pùle  négatif,  et  au  pôle  positif  un  gaz  qui 
n'est  autre  que  du  fluor,  saturé  de  vapeurs  d'acide 
fluorhydrique  ;  pour  enlever  celles-ci,  il  suffit  de  faire 
passer  le  gaz  dans  un  petit  tube  en  platine,  rempli  de 
fluorure  de  potassium  sec,  qui  les  absorbe,  sans  toucher 
au  fluor. 

Etat  naturel.  —  Le  fluor  se  rencontre  abondamment 
dans  la  nature,  surtout  sous  la  forme  de  fluorure  de 
calcium  {fluorine  des  minéralogistes);  cette  matière, 
admirablement  cristallisée  en  cubes,  se  trouve  dans 
un  grand  nombre  de  filons  métalliques. 

Le  fluor  existe  également  dans  Vapatite  (fluophos- 
phate  de  calcium)^  la  topaze  (JtuoslUeate  d'alumine)^ 
la  cryoUthe  {ftuoahuninate  de  sodium)^  très  abon- 
dante au  Groenland,  le  77ifca  (fluosilicate  complexe)  et 
même,  en  petite  quantité,  dans  les  os,  où  il  accompagne 
le  phosphate  tricalcique,  à  l'état  de  fluorure  de  cal- 
cium. 

MM.  Becquerel  et  Moissan  ont  signalé  la  présence 
de  traces  de  fluor  libre  dans  certains  échantillons  de 
fluorine  naturelle. 

Acide  fluorhydrique,  HFl. 

58.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  fluorhydrique 
est,  à  la  température  ordinaire,  un  liquide  incolore, 
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très  mobile,  qui  répand  à  l'air  d'épaisses  fumées 
blanches  et  possède  une  odeur  suffocante;  on  le  re- 
connaît à  ce  qu'il  attaque  le  verre  et  même  le  cristal 
de  roche,  à  froid. 

Sa  densité  est  égale  à  1,06  ;  il  bout  à  19^,5  et  se  con- 
gèle à  —  102^  (Olszewski). 

L'acide  fluorhydrique  est  le  plus  corrosif  de  tous 
les  acides  ;  il  produit  sur  la  peau  des  ulcérations 
extrêmement  douloureuses  et  ne  doit  par  suite  être 
manié  qu'avec  de  très  grandes  précautions. 

59.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  fluorhydrique 
est  très  stable  ;  sa  chaleur  de  formation  (37^^^6  à  l'état 
gazeux)  est  en  effet  supérieure  à  celle  de  tous  les  autres 
hydracides  ;  il  en  résulte  qu'il  réagit  moins  aisément 
que  ces  derniers. 

Parmi  les  métalloïdes  il  n'y  a  guère  que  le  bore  et 
le  silicium  qui  le  décomposent  ;  il  y  a  alors  dégage- 
ment d'hydrogène. 

3HFl+B=rBF13  +  3H. 
4HFl  +  Si  =  SiFP  +  4H. 

Avec  les  métaux  vulgaires,  il  donne  de  l'hydrogène 
et  un  fluorure. 

2HF1  +  Znz=z  ZnFP  +  2H. 

Il  n'attaque  pas  le  mercure,  ni  les  métaux  nobles. 

L'acide  fluorhydrique  se  combine  à  l'eau  avec  une 
grande  énergie  :  il  donne  ainsi  un  hydrate  HF1,2H20, 
qui  est  liquide  et  bout  à  120  degrés. 

Sa  propriété  la  plus  curieuse  est  d'attaquer  à  froid 
la  silice  et,  d'une  manière  générale,  tous  les  composés 
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du  Silicium  en  donnant  du  tétrafluorure  de  silicium 
tiitl*  et  de  1  acide  fluosilicique  SiFlOH^. 

Si02  +  -JHF]  =  SiF14  +  2H20. 
Si02     GHFl  =  SiF16H2  -f-  2W0. 

C'est  pour  cette  raison  qu'on  l'emploie  pour  graver 
le  verre,  à  peu  près  de  la  même  façon  qu'on  grave  le 
cuivre  à  l'eau  forte. 

La  gravure  est  opaque  quand  on  se  sert  de  l'acide 
fluorhydrique  gazeux,  elle  reste  transparente  quand 
on  se  sert  de  l'acide  fluorhydrique  liquide. 

Ce  corps  doit  être  considéré  comme  un  acide  éner- 
gique ;  il  donne  avec  toutes  les  bases  des  sels,  qui  ne 
sont  autres  que  les  fluorures  ou  fluorhydrates  métal- 
liques ;  ces  derniers  résultent  de  l'union  des  fluorures 
proprement  dits  avec  un  excès  d'acide  fluorhydrique. 

2HFl-f  CaO=CaFP  +  H20 
2HF1  +  KOH  =  KF1,HF1 -f  H20. 

60.  Préparation.  -  L'acide  fluorhydrique  commer- 
cial se  prépare  en  distillant  un  mélange  de  fluorine 


Fig.  17.  —  Préparation  de  l'acide  fluorhydrique. 

pulvérisée  et  d'acide  sulfurique;  l'opération  s'effectue 
dans  une  cornue  en  plomb  ou  en  fonte,  dont  le  col  est 
en  relation  avec  un  réfrigérant  de  même  substance 
(fig.  17). 

CaFP  +  S0'H2  =  SOiCa -f- 2HF1. 

CHIMFE.  ^ 
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Le  produit  que  l'on  obtient  de  cette  manière  est 
assez  impur:  il  renferme  toujours  une  certaine  quan- 
tité d'eau  et  d'acide  sulfurique,  mécaniquement  en- 
traînés pendant  la  distillation,  enfin  un  peu  d'acide 
fluosilicique,  qui  a  pour  origine  le  sable  préexistant 
dans  la  fluorine. 

Pour  le  purifier,  on  le  sature  exactement  par  du  car- 
bonate de  potassium,  ce  qui  donne  le  fluorure  KFl. 

2HF1  +  C03K2     C02  +  H20  +  2KF1. 

Puis  on  ajoute  à  ce  dernier  une  quantité  d'acide 
fluorhydrique  égale  à  celle  qui  a  servi  à  le  former  ;  le 
fluorure  se  change  alors  en  fluorhydrate  ettout  l'acide 
fluosilicique  est  précipité,  à  l'état  de  fluosilicate  de 
potassium  insoluble  : 

KF1+HF1=:=:KF1,HFL 
SiF16H2  +  C03K2  —  C02  +  H20  +  SiF16K2. 

On  sépare  ce  dernier  par  filtration  et  on  fait  cris- 
talliser le  fluorhydrate  de  potassium.  Le  sel  est  enfin 
desséché  et  distillé,  à  sec,  dans  un  petit  alambic  en 
platine;  il  se  décompose  alors  en  acide  fluorhydrique 
pur,  dont  on  condense  les  vapeurs  dans  un  petit  ré- 
frigérant en  platine,  fortement  refroidi,  et  en  fluorure 
de  potassium  qui  peut  servir  de.  nouveau,  et  indéfini- 
ment, au  même  usage  (Frémy). 

KF1,HF1  =  KFl  +  HFL 

Dans  la  préparation  de  l'acide  fluorhydrique  brut,  on 
peut  remplacer  la  fluorine  par  la  cryolithe  APFl^ôNaFl  ; 
le  résidu  est  alors  un  mélange  de  sulfate  d'aluminium 
et  de  sulfate  de  potassium.  ^ 


APF16,6NaFl  -f.ÔSO^H^  AP(S04.)3+3SO'*Na2+12HFl. 
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L'acide  fluorhydrique.se  conserve  dans  des  flacons 
en  gutta-percha  ou  mieux  en  platine  ;  il  sert  exclusi- 
vement à  la  gravure  sur  verre. 

Chlore. 

61.  Propriétés  physiques.  —  Le  chlore  est  un  gaz 
jaune  verdàtre,  d'une  odeur  suffocante,  qui  par  son 
aspectnepeut  être  confondu  qu'avec  ses  oxydes  gazeux, 
CPO,  CPO^  ou  C102;  on  le  distingue  de  ceux-ci  par 
l'argent  en  poudre,  qui  absorbe  le  chlore  pur  en  tota- 
lité et  laisse  un  résidu  d'oxygène  avec  ses  oxydes. 

C102-f  Ag  =  AgCl  +  20. 

Le  chlore  est  très  lourd,  sa  densité  est  2,45  vers 
200  degrés  ;  aussi  peut-on  le  transvaser  d'un  flacon 
dans  un  autre  presque  aussi  aisément  qu'un  liquide. 

Le  chlore  est  un  peu  soluble  dans  l'eau  et  présente 
un  maximum  de  solubiHté  à  8  degrés.  Ce  phénomène 
anormal  tient  à  ce  que  le  chlore  tend  à  se  combiner 
à  l'eau  pour  former  l'hydrate  de  chlore  C],4H20  (ou 
C1,5H20},  corps  solide  extrêmement  peu  soluble  et 
fort  instable,  dont  la  tension  de  dissociation  devient 
égale  à  la  pression  atmosphérique  entre  8  et  9  degrés 
(Isambert).  Au-dessous  de  8  degrés,  la  solubilité  du 
chlore  ne  correspond,  par  conséquent,  qu'à  la  tension 
de  dissociation  de  l'hydrate  de  chlore  pour  la^  tempé- 
rature de  l'eau,  c'est-à-dire  à  une  pression  nécessaire- 
ment inférieure  à  la  pression  normale. 

La  dissolution  aqueuse  de  chlore  s'appelle  vulgaire- 
ment eau  de  chlore;  elle  doit  être  conservée  à  l'abri  de 
la  lumière,  par  exemple  dans  des  flacons  en  verre 
rouge,  noir  ou  simplement  vert  foncé  ;  la  lumière 
blanche,  ou  plutôt  la  partie  actlnlque  du  spectre  so- 
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laire,  la  décompose  en  effet  peu  à  peu,  en  donnant  de 
l'oxygène  et  de  l'acide  chlorhydrique. 

H20+2C1  =  2HC1  + O. 

Le  chlore  est  le  seul  gaz  simple  qui  soit  facilement 
liquéfiable  ;  dans  les  laboratoires,  on  arrive  à  ob- 
tenir rapidement  de  petites  quantités  de  chlore  liquide 

en  chauffant  à  une  douce 
température  de  l'hydrate 
de  chlore,  dans  un  tube 
de  verre,  droit  ou  courbé 
en  V,  à  parois  épaisses  et 
scellé  à  la  lampe  (Faraday) 
(fig.  18).  Le  changement 
d'état  s'effectue  dés  que 
la  tension  de  dissociation 
de  l'hydrate  de  chlore  est 
Fig.  18.  —  Tubo  de  Faraday.      devenue  égale  à  la  tension 

maxima  du  chlore  liquide; 
celui-ci  se  dépose  alors  au  fond  du  tube,  au-dessous 
de  l'eau  qui  s'est  produite  en  môme  temps,  sous  forme 
d'un  liquide  huileux,  jaune  foncé. 

On  fabrique  maintenant  le  chlore  liquide  dans  l'in- 
dustrie ;  il  se  conserve  et  se  transporte  dans  des  cy- 
lindres en  fer,  à  parois  résistantes,  qui  sont  munis 
d'un  robinet  à  pointeau.  La  pression  intérieure  est 
d'une  dizaine  d'atmosphères. 

,  Le  chlore  liquide  a  pour  densité  1,33;  il  bout  à 
—  34  degrés  sous  la  pression  atmosphérique  et  se 
congèle  à —  102  degrés  (Olszewski). 

Comme  tous  les  gaz  solubles  et  facilement  liqué- 
fiables, le  chlore  est  bien  absorbé  par  le  charbon  de 
bois. 

.  Le  chlore  est  dangereux  à  respirer;  une  seule  bulle 
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de  ce  gaz,  introduite  dans  les  bronches,  suffît  à  provo- 
quer une  toux  violente  et  opiniâtre,  avec  crache- 
ments de  sang. 

62.  Propriétés  chimiques.  —  Un  peu  moins  éner- 
gique que  le  fluor,  le  chlore  possède  encore  une  acti- 
vité réactionnelle  remarquable  :  il  attaque  un  très 
grand  nombre  de  corps  simples  ou  composés  dès  la 
température  ordinaire,  et  à  ce  point  de  vue  doit  être 
-  considéré  comme  plus  actif  que  l'oxygène  lui-même. 

Le  chlore  se  combine  directement  avec  l'hydrogène, 
'  à  volumes  égaux,  pour  donner  l'acide  chlorhydrique 
HCl;  la  réaction  se  produit  seulement  sous  l'influence 
de  la  lumière  ou  de  la  chaleur  ;  quand  la  lumière  est 
peu  intense,  elle  ne  s'effectue  que  lentement  ;  elle  a 
lieu,  au  contraire,  avec  explosion  quand  on  expose  le 
mélange  des  deux  gaz  au  rayonnement  direct  du  soleil, 
d'un  arc  voltaïque  ou  d'une  lampe  à  magnésium. 

Le  chlore  s'unit  également  par  simple  contact  au 
brome,  à  l'iode,  au  soufre,  au  phosphore,  à  l'arsenic 
et  à  l'antimoine;  avec  ces  derniers  corps,  il  donne  lieu 
à  une  vive  incandescence. 

A  chaud,  il  attaque  le  bore  et  le  silicium;  il  -reste 
sans  action,  à  toute  température,  sur  l'oxygène,  l'azote 
et  le  carbone. 

Le  chlore  attaque  tous  les  métaux  :  le  potassium  y 
prend  feu,  l'étain,  le  cuivre  y  brûlent  quand  on  les 
chauffe  légèrement  dans  une  atmosphère  de  ce  gaz  ; 
l'or  et  le  platine  même  se  dissolvent  lentement  dans 
l'eau  de  chlore,  à  froid.  Il  est  bon  de  remarquer  à  ce 
propos  que  l'action  du  chlore  sur  l'or  et  le  platine 
n'est  possible  qu'à  basse  température  :  les  chlorures 
AuCP  et  PtCl^  sont,  en  effet,  dissociables  et  ne  sau- 
raient exister  au  rouge. 

Le  chlore  décompose  presque  tous  les  corps  hydro- 

-  4. 
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gênés  :  au  rouge,  il  donne  avec  la  vapeur  d'eau  de  l'a- 
cide chlorhydrique  et  de  l'oxygène. 

H-20  +  .2Cl  =  2HCl  +  0. 

La  réacuon  est  réversible  et,  par  conséquent,  incom- 
plète. 

A  cause  de  cette  action  sur  l'eau,  le  chlore  htimide 
est  tm  oxydant  énergique  :  il  transforme  le  sotifre,  le 
phosphore  et  l'arsenic  en  acides,  au  maximum  d'oxy- 
dation. 

S  —  6C1  —  4H^0  =  SO^H-  —  GHCl. 
p  _i_  5C1  —  4H20     P0^H3 5HC1. 

Il  porte  au  maximum  tous  les  oxydes  et  tous  les 
acides  susceptibles  d'être  peroxydês;  les  acides  sulfu- 
retiXj  phosphoretix.  arsénieux,  etc..  sont  changes  par 
l'eau  de  chlore  en  acides  stilfuriqtie.  phosphoriqtie  et 
ar-sénique. 

SO^  -  2W-0  +  .2Cl=r  SO^H^  —  2HC1. 
As^Qs  +  .5H-0  -r-  4C1  =  2AsO^H3  —  4HC1. 

Il  transforme  l'oxyde  ferreux  ou  ses  sels,  l'oxyde 
manganeux  et  le  protoxyde  de  plomb  en  oxyde  ou  en 
sels  terriques,  en  bioxyde  de  manganèse  eten-bioxyde 
de  plomb.  ■ 

2FeO  +  2Cl  —  H-'O  =:  Fe^O^  —  .2HC1. 
Pbo     2C1  —  H^O  =  Pb02  +  2HC1. 

Il  oxyde  même  quelques  hydracidfS.  notamment  l'a- 
cide sulfhydrique  et  l'acide  iodhydrique.  qu'il  change 
en  acides  sulturiqtie  et  iodique. 

H^S  -  8C1  —  AW-O  ^  SO^H^  —  8HC1. 
Hl-i-OCl  — 3H20=:I03H— 6HC1.  .  . 
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A  sec,  il  décompose  tous  les  hydracides,  sauf  l'acide 
fluorhydricjue  et  l'acide  chlorliydrique,  pour  s'emparer 
de  leur  hydrogène. 

H2S  +  2C1^2HC1  +  S. 
HBr+Cl==HCi-rBr. 

Il  réagit  violemment  sur  l'ammoniaque  et  l'hydro- 
gène phosphoré. 

4AzH3  +  3C1  =  3AzH^Cl  Az. 
PH3-f  8C1  =  PCP  +  3HC1. 

Il  attaque  presque  tous  les  oxydes  métalliques,  soit  à 
froid,  soit  à  chaud  ;  avec  les  bases  alcahnes,  il  donne  des 
hypochlorites  ou  des  chlorates,  suivant  qu'on  opère  à 
basse  température  ou  à  100  degrés  (Berthollet). 

2K0H  +  .2C1  =r  KCIO  -f -  KCl  -  H-^O. 
6K0H  +  (3C1  =  KC103  -  5KC1  SH^O. 

^  Avec  l'oxyde  de  mercure,  vers  0  degré,  il  donne  de 
l'anhydride  liypocliloreux. 

HgO  +  4C1  =  HgCP  +  CPO. 

Avec  la  plupart  des  autres  oxydes  métalliques,  au 
rouge,  il  se  produit  un  simple  phénomène  de  substi- 
tution, par  suite  duquel  l'oxyde  est  changé  en  chlo- 
rure. 

Pb0^2Cl==PbC12^0. 

L'alumine  et  l'oxyde  de  chrome  résistent  absolument 
à  l'action  du  chlore  seul,  mais  en  présence  du  char- 
bon, au  rouge,  il  y  a  encore  transformation  de  l'oxvde 
en  chlorure. 

Xr-Qs  4.  P3CI  -r  3C  =:z  APC16  ^  3C0. 
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Le  chlore  décompose  tous  les  sulfures,  bromures  et 
iodures  métalliques. 

CaS+2Cl  =  CaC12  +  S. 
K1+C1==KC1+I. 

Il  est  sans  action  sur  les  fluorures  et  sur  les  chlo- 
rures. ,  -,,  , 
Le  chlore  se  combine  directement  avec  1  eau  et  avec 

un  certain  nombre  de  radicaux  acides. 

C1  +  4H20  =  C1,4H20. .    Hydrate  de  dilore{\). 
S02  4-  2C1     SO^CP  ...    Chlorure  de  sidfuryle. 
CO+2Cl  =  COC12 . ...    Chlorure  de  carbonyle. 

Enfin  il  réagit  sur  presque  toutes  les  matières  orga- 
niques, et  cela,  suivant  les  cas,  de  différentes  façons. 
Avec  les  corps  non  saturés,  il  donne  de  simples  phéno- 
mènes d'addition. 


C2H'^+2C[  =  C2H4C12. 

Ethvlènc.  Ghloruie 
d'èthyleae. 

Sur  les  corps  saturés  stables,  il  agit  par  substitution, 
en  remplaçant  une  égale  quantité  d'hydrogène. 

CH*  +  2C1  =  HC1  +  CH3C1. 

Méthane,  ^  ^'''°,Tf„ 

de  methyle. 


+ fiCi =3HCi  +  cmcm^: 

Acide  ^''"^^  ■ 

aitTque.  trichloracetique. 


(1)  Pour  préparer  l'hydrate  de  chlore  on  fait  passer  len- 
tement un  courant  de  chlore  dans  de  l'eau  glacée  ou  bien 
on  mélange  une  dissolution  d'acide  hypochloreux  avec  de 
l'aoide  chlorhydrique,  tous  deux  refroidis  à  0  degré. 
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En  présence  de  l'eau,  il  peut  donner  lieu  à  des  oxy- 
dations pures  et  simples. 

C2H60  +  4C1  +  H20  =  C2H^02  +  4HC1. 

Alcool.  le.  acétique. 

Souvent  enfin  il  provoque  une  destruction  complète 
de  la  molécule  organique  :  c'est  ainsi  que  l'essence 
de  térébenthine  prend  feu  dans  le  chlore,  en  donnant 
un  nuage  épais  de  noir  de  fumée. 

CiORie  4- 16C1  ^  16HC1  +  lOC. 

Térébenlhène. 

Toutes  les  matières  colorantes  d'origine  végétale, 
indigo,  garance,  encre,  etc.,  sont  oxydées  et,  par  con- 
séquent, décolorées  par  lui;  cette  réaction  sert  de  base 
à  l'industrie  du  blanchiment  parle  chlore  ou  ses  com- 
posés (Berthollet). 

63.  Préparations.  —  Procédé  Scheele.  Le  chlore  a 
été  découvert  en  1774  par  Scheele,  en  chauffant  du 
bioxyde  de  manganèse  {pyrolusite  des  minéralogistes) 
avec  de  l'acide  chlorhydrique. 

Mn02  +  4HC1  =:  MnC12  +  2H20  +  2C1. 

Cette  réaction,  bien  qu'elle  donne  seulement  la  moi- 
tié du  chlore  contenu  dans  l'acide  chlorhydrique  em- 
ployé, est  encore  aujourd'hui  celle  qu'on  emploie  de 
préférence  dans  les  laboratoires  (fig.  19)  et  dans  l'in- 
dustrie ;  pour  le  préparer  en  grand,  on  se  sert  dévastes 
appareils  en  pierre  siliceuse,  mastiqués  au  caout- 
chouc, que  l'on  désigne  sous  le  nom  de  pierres  à 
chlore  ou  stills  :  un  courant  de  vapeur  d'eau  élève  la 
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température  au  degré  convenable  pour  que  le  dégage- 
ment gazeux  soit  suffisamment  rapide. 


Fli,  19. 


Préparation  du  chlore  sec. 


Procédé  We/c/on.— Le  procédé  Weldon  n'est  qu'une 
modification  du  procédé  de  Scheele,  ayant  pour  but 
de  le  rendre  plus  économique. 

Le  bioxyde  de  manganèse  y  est  remplacé  par  du 
manganite  ou  du  bimanganite  de  calcium,  que  l'on 
obtient  en  traitant  par  la  chaux,  dans  un  courant  d'an% 
le  chlorure  manganeux,  résidu  principal  de  la  prépa- 
ration du  chlore. 

MnCP  4-  2Ca(OH)2  +  o  =  CaCP  +  SH^O  +  MnO^Ca. 

Manganite 
de  calcium. 

2MnGP+3Ca(OH)2+20=2CaCP+ 2H20 +(Mn03H)2Ca 

Bimanganite 
de  calcium. 

Mn03Ca  +  6HC1  =  MnCP  +  CaCP  +         +  2  Cl. 
(MnOWCa  +  10HCl=2MnCP  +  CaCP  +  6H20  +  4Cl 
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On  voit  que  cette  méthode  évite  le  renouvellement 
du  manganèse  et,  par  conséquent,  les  frais  que  néces- 
sitent son  achat  et  son  transport  à  l'usine. 

Procédé  Deacon,  —  Le  procédé  Deacon  consiste  à 
décomposer  le  gaz  chlorhydrique  par  l'oxygène  de  l'air, 
vers  400  degrés  ;  pour  que  la  réaction  marche  bien,  il 
faut  faire  passer  le  mélange  d'acide  chlorhydrique  et 
d'air  dans  des  chambres  en  briques,  remplies  de  bou- 
lettes d'argile  imprégnées  de  sulfate  de  cuivre,  et 
maintenues  à  température  convenable. 

2HC1  +  0=^H20+2C1. 

On  ne  peut  obtenir  ainsi  que  du  chlore  impur, 
mélangé  avec  de  l'azt)te  et  un  excès  d'air. 

Procédé  Berihollét  -  On  chauffe  dans  un  ballon 
de  verre  un  mélange  dê  bioxyde  de  manganèse,  de 
sel  marm  et  d'acide  siilfurique. 

Mn02  +.2NaCl  +  2SO'^H.-'  = 
SO'^Mn  +  S0'^Na2  -f  %W-0  -[-  2C1. 

Cette  méthode,  employée  quelquefois  dans  les  labo- 
ratoii'es,  est  trop  coûteuse  pour  pouvoir  servir  à  la 
grande  industrie.  ' 

On  peut  enfin  préparer  le  chlore,  quand  on  dispose 
d'une  source  économique  d'électricité,  par  électrolyse 
d'une  solution  de  chlorure  de  sodium  ou  sel  ordinaire  ' 
le  gaz  se  dégage  sur  l'électrode  positive. 

A  cause  de  sa  solubilité  et  de  son  action  sur  les 
métaux,  on  ne  peut  recueillir  le  chlore  ni  sur  la  cuve 
a  eau  m  sur  la  cuve  à  mercure  :  on  le  reçoit  généra- 
lement dans  des  flacons  pleins  d'air,  que  le  chlore 
déplace  peu  à  peu  en  vertu  de  sa  grande  densité 
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Etat  naturel.  -  Le  chlore  n'existe  pas  à  l'état  libre 
dans  la  nature,  mais  bien  seulement  en  combinaison 
avec  différents  métaux  :  on  le  rencontre  surtout  dans 
l'eau  de  la  mer,  sous  forme  de  chlorures  de  sodium, 
de  potassium,  de  calcium  et  de  magnésium. 

0 


Fig.  20.  —  Appareil  de  Woolf. 


Pour  préparer  Veau  de  chlore,  il  suffit  de  faire  passer 
un  courant  de  chlore  gazeux  dans  une  suite  de  flacons 
laveurs  à  moitié  remplis  d'eau  {appareil  de  Woolf, 
fig.  20). 

Usages,  —  Le  chlore  sert  à  préparer  les  hypochlo- 
rites  ou  chlorures  décolorants,  les  chlorates  et  cer- 
tains chlorures  m.étalliques,  par  exemple  le  chlorure 
d'aluminium  APCl^,  le  perchlorure  de  fer  Fe^Cie  et  le 
tétrachlorure  d'étain  SnCi^  (liqueur  fumante  de 
Libavius.) 

On  peut  aussi  l'employer  avantageusement  pour 
désinfecter  l'air,  quand  celui-ci  renferme  _de  l'acide 
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siilfhydriqiie  ou  des  vapeurs  de  sulfiiydrate  d'ammo- 
niaque. 

Acide  clilorhydrique,  HCi. 

64.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  clilorhydrique 
est  un  o-az  incolore,  doué  d'une  odeur  piquante  carac- 
téristique,  et  qui  répand  à  l'air  humide  des  fumées 
blanches  semi-transparentes,  dues  à  sa  transformation 
en  un  hydrate  liquide,  peu  volatil;  ces  fumées  devien- 
nent beaucoup  plus  épaisses  en  présence  d'ammo- 
niaque :  elles  sont  alors  formées  de  cristaux  micros- 
copiques de  chlorhydrate  d'ammoniaque. 

On  peut  reconnaître  de  très  petites  quantités  d'acide 
chlorhydrique,  en  dissolution  dans  l'eau,  au  moyen  de 
1  azotate  d'argent;  il  donne  avec  ce  réactif  un  précipité 
blanc  de  chlorure  d'argent  AgCl,  qui  noircit  à  la 
lumière  et  se  dissout  rapidement  dans  l'ammoniaque, 
l'hyposumte  de  sodium  ou  le  cyanure  de  potassium! 

On  peut  enfin  le  distinguer  facilement  des  autres 
hydracides  de  la  même  famille  en  ce  qu'il  n'attaque 
pas^le  verre  et  ne  se  colore  pas  par  addition  de  chlore. 

L'acide  chlorhydrique  est  un  peu  plus  lourd  que 
l'air;  sa  densité  est  égale  à  1,26.  Il  est  extrêmement 
soluble  dans  l'eau,  qui  en  absorbe  500  fois  son  volume 
à  0  degré. 

Pour  montrer  la  grande  solubilité  de  l'acide  chlor- 
hydrique, on  enfonce  dans  la  cuve  à  eau  une  éprou- 
vette  remplie  de  ce  gaz,  sur  la  cuve  à  mercure,  avec 
la  soucoupe  qui  lui  sert  de  support,  puis  on  la  soulève 
brusquement  :  le  gaz  se  dissout  aussitôt,  et  la  pression 
atmosphérique  fait  monter  l'eau  dans  l'éprouvette  avec 
une  vitesse  telle  que  le  choc  de  la  colonne  liquide,  au 
sommet,  en  détermine  la  rupture. 

Les  dissolutions  concentrées  d'acide  chlorhydrique 

CHIMIE  g 
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fument  à  l'air  et  possèdent  toutes  les  propriétés  du 
gaz-  ce  sont  elles  qu'on  appelait  autrefois  acide 
muriaiique  ou  esprit  de  sel;  l'acide  chlorhydrique  s'y 
trouve  en  partie  combiné  avec  son  dissolvant  et  il  est 
impossible  d'en  chasser  entièrement  le  gaz  dissous 
par  le  vide  ou  par  la  chaleur. 

Par  une  ébullition  prolongée,  sous  la  pression 
ordinaire,  on  arrive  toujours,  quel  que  soit  l'état  de 
concentration  du  liquide  initial,  à  obtenir  un  résidu 
distillable  sans  décomposition,  qui  renferme  l'eau  et 
lacide  à  peu  près  dans  les  rapports  exprimés  par  la 
formule  HC1,8H20;  ce  produit  n'est  pas  un  hydrate 
défini,  mais  bien  un  mélange  d'eau  et  d'hydrates 
chlorhydriques,  partiellement  dissociés. 

L'acide  chlorhydrique  est  liquéfiable  par  pression  et 
refroidissement  (Faraday)  ;  sous  la  pression  ordinaire, 
il  bout  vers  —  80  degrés  et  se  solidifie  à  -  116  degrés 
(Olszewski). 

Le  Gharbon  de  bois,  fraîchement  éteint  sous  le 
mercure,  en  absorbe  85  fois  son  volume. 

L'acide  chlorhydrique  n'est  pas  vénéneux,  mais  il 
est  extrêmement  caustique,  ainsi  que  tous  les  acides 
forts  ;  on  le  prescrit  quelquefois,  en  solution  étendue, 
dans 'le  traitement  des  maladies  de  l'estomac. 

65.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  chlorhydrique 
est  fortement  exothermique  et  par  conséquent  très 
gf  able 

H.  Sainte-Claire  Deville  Ta  dissocié  au  rouge  blanc, 
dans  son  tube  chaud  et  froid;  cet  appareil,  très 
employé  dans  les  recherches  de  ce  genre,  consiste 
en  un  tube  de  porcelaine  violemment  chauffé,  dans 
Taxe  duquel  on  dispose  un  tube  mince  en  cuivre 
argenté,  maintenu  toujours  froid  par  un  rapide  cou- 
rant  d'eau. 
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Si  Ton  dn.ige,  dans  l'espace  annulaire  qui  sépareces 
deux  tubes,  un  courant  de  gaz  c!,lorl,ydrique  on 
conslatequopeu  à  peu  rargeiU  se  corrode  et  se  cl,ano.e 
en  chlorure  dargent;  le  chlore  seul  étant  capable  de 
produire  cet  effet  à  froid,  il  faut  en  conclure  que 
1  atmosphère  du  tube  chaud  contenait  du  chlore  libre 
et  que,  par  conséquent,  l'acide  chlorhydrique  a  été 
décomposé  par  la  chaleur  seule. 

L'étincelle  électrique  peut  aussi  dissocier  l'acide 
chlorhydrique  gazeux  ;  l'expérience  se  fait  dans  un 
eudiomètre  à  mercure.  Le  chlore  est  alors  peu  à  peu 
absorbé  par  ce  métal,  et  au  bout  d'un  temps  suffl- 
saminent  long  l'appareil  ne  renferme  plus  que  de 
I  hydrogène  pur,  dont  le  volume  est  juste  la  moitié  de 
celui  de  1  acide  chlorhydrique  primitif. 

Le  fluor,  à  froid,  l'oxygène,  le  bore  et  le  silicium,  au 
rouge,  sont  les  seuls  métalloïdes  qui  réagissent  nette- 
ment sur  1  acide  chlorhydrique  :  il  se  dégage,  suivant 
les  cas,  du  chlore  ou  de  l'hydrogène.  Nous  avons  vu 
plus  haut  (§  62  et  63)  que  l'action  de  l'oxygène  sur 
racide  chlorhydrique  gazeux  sert  de  base  au  procédé 
Deacon,  et  qu'elle  est  réversible. 

F1  +  HC1  =  HF1  +  C1. 
0+2HCl  =  H20+2Cl. 
B  +  3HCl  =  BC13-f  3H. 

Si  +  4HCl=:SiC14+4H. 
Si4-3HCl  =  SiHC13  +  2H. 

Silicichloroforme. 

L'ozone  l'attaque  à  froid,  de  la  même  manière  que 
1  oxygène  au  rouge. 

Tous  les  corps  oxydants  (acide  azotique,  oxydes  du 
chlore,  acide  chromique,  etc.)  le  décomposent  en 
dégageant  du  chlore;  le  mélange  d'acide  chlorhy- 
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drique  et  d'acide  azotique  est  connu  sous  le  nom 
d'eau  régale,  parce  qu'il  dissout  l'or. 

HCl  +  Az03H  =  H20  +  Az02  4.  ci. 
5HC1 -f  C103H  =  3H20  +  6C1. 
12HC1  +  2Cr03  =  Cr^^  +  6H20  +  6G1. 

Uacide  chlorhydrique  attaque  tous  les  métaux,  sauf 
l'or,  le  platine  et  l'iridium  ;  l'action  a  lieu  à  froid  pour 
les  métaux  qui  sont  fortement  électro-positifs,  comme 
les  métaux  alcalins,  le  zinc,  le  fer,  l'aluminium,  etc., 
elle  peut  alors  être  utilisée  à  la  préparation  de  l'hydro- 
gène; elle  n'a  lieu  qu'à  300  degrés  avec  le  mercure  et 
au  rouge  sombre  avec  l'argent. 

Zn  +  2HCl  =  ZnCP  +  2H. 
2A1  +  6HC1  =  A12C16  +  6H. 
2Hg  +  2HCl  =  Hg2CP  +  2H. 

GalomeL 

L'eau  régale  attaque  l'or  et  le  platine  parce  qu'elle 
renferme  du  chlore  à  l'état  libre  :  d'une  manière  gé- 
nérale on  peut  dire  qu'elle  dissout  tous  les  métaux  pour 
donner  les  chlorures  correspondants.  Elle  possède 
également  toutes  les  propriétés  oxydantes  du  chlore 
humide,  transforme  le  soufre  en  acide  sulfurique,  les 
sulfures  en  sulfates,  les  sels  ferreux  en  sels  fer- 
riques,  etc. 

L'acide  chlorhydrique  est  un  acide  fort,  et  comme 
tel  il  attaque  tous  les  oxydes  métalliques;  avec  les 
oxydes  basiques  il  donne  simplement  un  chlorure  et 
de  l'eau  : 

CaO  +  2HCl==CaC12  +  H20. 
Avec  les  peroxydes  il  donne,  en  même  temps  qu'un 
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chlorure,  de  Teau  oxygénée  ou  du  chlore,  suivant  les 
cas. 

Ba02  +  2HC1  =  BaCP  +  HW. 
MniV^  -1-  -IHCl  =  MnCP  +  2RK)  +  2C1. 

Il  peut  s'unir  à  quelques  chlorures  pour  former  ce 
qu'on  appelle  des  chlorhydrates  ;  quelques-uns  de  ces 
composés  fonctionnent  nettement  comme  acides  et 
donnent  des  sels  particuliers  :  nous  citerons  comme 
exemple  le  chlorhydrate  de  platine  ou  acide  chloropla- 
Unique  PtCl%2HCl,  que  Ion  écrit  souvent  PtCl^H^  et 
dont  le  sel  potassique,  le  chloroplatinate  de  potassium 
PtC16K-,est  presque  complètementinsoluble  dans  l'eau. 

L'acide  chlorhydrique  se  combine  à  volumes  égaux 
avec  le  gaz  ammoniac  pour  donner  le  chlorure  d'am- 
monium ou  chlorhydrate  d'ammoniaque  AzH^Cl;  il  s'unit 
même  à  l'hydrogène  phosphoré,  sous  pression,  pour 
donner  le  chlorure  de  phosphonium  PH^Cl  isomorphe 
au  sel  ammoniac. 

L'acide  chlorhydrique  décompose  tous  les  sulfures, 
sauf  ceux  des  métaux  lourds,  et  la  plupart  des  fluo- 
rures, avec  mise  en  liberté  d'acide  sulfhydrique  ou  d'a- 
cide fluorhydrique, 

FeS  +  2HC1  =  FeCP  +  H^s. 
AgFl  +  HCi  z=z  AgCi  -f  HFl. 

Il  n'agit  pas  sur  les  bromures  ni  sur  les  iodures. 

Il  transforme  quelques  sulfates  neutres  en  bisulfates  : 
avec  le  sulfate  neutre  de  sodium  cristallisé,  à  10  mo- 
lécules d'eau,  il  forme  un  mélange  réfrigérant,  dont 
l'action  est  due  à  la  liquéfaction  de  l'eau  que  renfer- 
mait le  sel.  La  température  d'un  pareil  mélange  peut 
descendre  jusqu'à  —  10  degrés. 

SO^Na^,  lUH^O  4-  HCl     SO^HNa  ~  NaCl  -f-  lOH^O. 


78  HYDROGÈNE    ET  MÉTALLOÏDES 

Enfin,  comme  la  plupart  des  acides,  il  donne  avec 
l'eau  des  hydrates  définis;  le  mieux  caractérisé  est 
celui  qui  se'^  forme  quand  on  fait  passer  un  courant 
d'acide  clilorhydrique  dans  une  solution  saturée  à 
0  degré  de  ce  gaz  et  refroidie  à  —  25  degrés  :  c'est  un 
corps  solide  blanc,  cristallisé,  qui  répond  à  la  formule 
HC1,2H20  (Is.  Pierre  et  Pucliot).  Très  instable,  cet 
hydrate  se  dissocie  dès  que  la  température  s'élève;  il 
dégage  des  fumées  blanches  abondantes  et,  par  simple 
exposition  à  l'air,  se  transforme  en  un  autre  hydrate 
HC1,6H20  qui  est  liquide,  non  fumant,  et  dissociable  à 
son  tour  par  la  chaleur.  Ce  dernier  composé  repré- 
sente la  limite  d'hydratation  à  partir  de  laquelle  l'acide 
chlorhydrique  cesse  d'attaquer  le  sulfure  d'anti- 
moine Sb2S3. 

Il  résulte  de  là  qu'une  solution  d'acide  chlorhydrique 
est  un  mélange  d'hydrates  quand  elle  est  étendue,  un 
mélange  de  gaz  anhydre,  simplement  dissous,  et  d'hy- 
drates quand  elle  est  concentrée. 

Composition,  —  L'acide  chlorhydrique  est  formé  par 
la  combinaison  du  chlore  et  de  l'hydrogène  à  volumes 
égaux,  sans  condensation. 

Pour  le  démontrer  il  suffît  d'aboucher  deux  flacons 
d'égal  volume,  remplis,  l'un  de  chlore,  l'autre  d'hy- 
drogène, et  de  soumettre  l'appareil  ainsi  constitué  à 
l'action  de  la  lumière  diffuse,  jusqu'à  ce  que  la  teinte 
verdàtre  du  chlore  ait  complètement  disparu  ;  on 
constate  alors  que  les  deux  flacons  sont  pleins  d'acide 
chlorhydrique  pur,  entièrement  soluble  dans  l'eau,  et 
qme  la  pression  n'a  pas  changé,  ce  qui  prouve  que  le 
volume  de  cet  acide  chlorhydrique  est  égal  à  celui  de 
ses  composants. 

On  peut  aussi  procéder  par  analyse  et  chauffer  un 
fragment  de  sodium  dans  une  cloche  courbe,  remplie 
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d'acide  chlorhvdrique  sur  la  cuve  à  mercure  (lig.  21); 
on  voit  peu  à  peu  le  mercure  s'élever  dans  la  cloche 
et  le  volume  du  gaz  intérieur  diminuer  de  moitié  :  le 
résidu  est  alors  de  l'hydrogène  pur,  d'où  Ton  conclut 
que  l'acide  chlorhvdrique  renferme  la  moitié  de  son 
volume  d'hydrogène  ;  pour  connaître  le  volume  du 
chlore  qui  a  été  absorbé  par  le  sodium  il  faut  avoir 
recours  au  calcul  des  densités.  Si  l'on  retranche  la 
demi-densité  de  l'hydrogène  de  la  densité  de  l'acide 
chlorhydrique  il  reste  la  demi-densité  du  chlore,  donc 
l'acide  chlorhydrique  contient  aussi  la  moitié  de  son 
volume  de  chlore. 


Fig.  21.  —  Cloche  courbe. 


On  peut  enfin  décomposer  par  l'électrolyse  une  so- 
lution -aqueuse  d'acide  chlorhydrique  :  le  chlore  se 
dégage  au  pôle  positif  et  l'hydrogène  au  pôle  négatif, 
en  volumes  sensiblement  égaux. 

66.  Préparation.  —  L'acide  chlorhydrique  se  prépare 
industriellement,  en  même  temps  que  le  sulfate  neutre 
de  sodium,  en  décomposant  le  sel  marin  par  l'acide 
sulfurique.  L'opération  s'effectue  en  deux  phases  suc- 
cessives ;  la  première,  qui  a  lieu  à  température  peu 
élevée,  donne  du  bisulfate  ou  sulfate  acide  de  sodium  ; 
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la  seconde,  qui  a  lieu  au  rouge,  donne  finalement 
sulfate  neutre. 

NaCl  +  S04H2  .-=  SO^HNa  +  HCl. 
NaCl  +  SO^HNa  =  SO^^Na'^  +  HCl. 

L'appareil  industriel  est  un  four  à  réverbère,  dans 
lequel  sont  des  moufles,  munies  de  tubes  à  dégage- 
ment, que  l'on  charge  avec  le  mélange  de  sel  et  d'a- 
cide sulfurique  ;  la  première  réaction  se  fait  souvent 
dans  des  cuvettes  en  plomb, .légèrement  chauffées  par 
les  chaleurs  perdues  du  four. 

Le  gaz  qui  se  dégage  est  envoyé  dans  une  série  de 
bonbonnes  en  grès,  où  circule  continuellement  de 
l'eau,  en  sens  inverse  du  courant  gazeux,  et  enfin  dans 
une  tour  cV absorption,  vaste  cylindre  vertical,  rempli 
de  coke  ou  de  tonte  autre  matière  poreuse,  mouillé  par 
une  pluie  d'eau  qui  tombe  de  la  partie  supérieure. 

On  obtient  ainsi  une  dissolution  concentrée  d'acide 
chlorhydrique  :  c'est  sa  forme  commerciale.  Ce  produit 
est  assez  impur,  il  est  coloré  en  jaune  par  un  peu  de 
perchlorure  de  fer  et  renferme  une  petite  .quantité 
d'acide  sulfurique,  entraîné  mécaniquement  par  les 
gaz  pendant  sa  fabrication.  Enfin,  il  ne  faut  pas  oublier 
que  lorsqu'il  a  été  obtenu  avec  de  l'acide  sulfurique 
provenant  des  pyrites,  il  est  toujours  arsénical. 

Pour  avoir  l'acide  pur,  il  suffit  de  chauffer  -du  sel 
marin  avec  de  l'acide  sulfurique,  dans  un  ballon  en 
verre  ;  le  gaz  qui  se  dégage  est  recueilli  sur  la  cuve  à 
mercure  ou  envoyé  dans  un  appareil  de  Woolf,  suivant 
qu'on  veut  l'avoir  anhydre  ou  en  dissolution  (fig.  22). 

État  naturel.  —  L'acide  chlorhydrique  fait  partie  des 
gaz  qui  se  dégagent  des  volcans  en  éruption  ;  il  a  été 
signalé  dans  l'eau  de  certaines  rivières  américaines 
(Rio  Vinagre). 
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Il  existe  enfin  dans  l'organisme  des  animaux  et  entre 
dans  la  composition  du  suc  gastrique  :  c'est  grâce  à  sa 
présence  que  la  pepsine  peut  dissoudre  et  digérer  les 
matières  albuminoïdes. 


Fig.  22.  —  Préparation  de  l'acide  chlorhydrique. 


Usages.  —  L'acide  chlorhydrique  sert  surtout  à  fa- 
briquer le  chlore  ;  on  l'emploie  aussi  pour  décaper  les 
métaux  et  préparer  leurs  chlorures. 

Composés  oxygénés  du  chlore. 

67.  —  On  connaît  cinq  oxydes  du  chlore,  qui  sont  : 

l'acide  hypochloreux   ClOH, 

l'acide  chloreux   C102H, 

le  peroxyde  de  chlore   ClO^, 

l'acide  chlorique. .  . .  _   ClO^H, 

et  l'acide  perchlorique  .......  ClO^H. 
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Aux  deux  premiers  correspondent  les  anhydrides 
■cm  et  C1203. 

Ce  sont  tous  des  corps  endothermiques,  par  con- 
séquent très  instables,  qui  détonent  par  un  échauffe- 
ment  brusque  :  les  plus  intéressants  sont  l'acide  hypo- 
chloreux  et  l'acide  chlorique. 

68.  Acide  hypochloreux.  —  Ce  corps  n'est  connu 
qu'à  l'état  d'anhydride  CFO  ;  on  l'obtient  en  traitant 
l'oxyde  mercurique  par  le  chlore,  à  froid. 

HgO  +  4C1  =  HgCP  +  CPO. 

L'anhydride  hypochloreux  est  un  liquide  rouge,  très 
volatil,  d'une  odeur  suffocante  et  violemment  explosif, 
ce  qui  le  rend  assez  difficile  à  manier. 

11  est  soluble  dans  l'eau  et  s'unit  aux  bases  alcalines 
ou  alcalino-terreuses  pour  donner  des  sels  que  l'on 
désigne  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  chlorures 
décolorants.  Les  plus  employés  sont  l'hypochlorite  de 
potassium  (eau  de  Javel),  l'hypochlorite  de  sodium 
(eau  de  Laharraque)  et  l'hypochlorite  de  calcium 
{chlorure  de  chaux),  tous  découverts  par  Bertholletau 
commencement  de  ce  siècle. 

On  prépare  les  chlorures  décolorants  en  traitant  la 
base  correspondante  par  le  chlore,  à  froid  ;  il  se  forme 
un  mélange  d'hypochlorite  et  de  chlorure. 

2K0H  4-  2C1  =  KCl  +  ClOK  +  H20. 
'  2Ca(OH)2  +  4C1  =  CaCP  +  (C10)2Ca  +  2R^0. 

On  prépare  souvent  l'eau  de  Javel  par  double  dé- 
composition, avec  du  chlorure  de  chaux  et  du  carbo- 
nate de  sodium  :  le  carbonate  de  calcium  insoluble  se 
dépose  et  l'hypochlorite  reste  en  dissolution. 


Ca(C10)2  +  C03K2  =:  CO^Ca  +  2C10K, 
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Ces  composés  servent  au  blan<-liiinenr  des  étoffes  et 
de  la  pâte  à  papier. 

69.  Acide  chlorique.  —  C'est  un  liquide  incolore, 
sans  odeur,  qui  se  décompose  et  détone  quand  on  le 
chauffe:  on  le  prépare  en  décomposant  le  chlorate  de 
baryum  par  l'aeide  sulfurique  étendu  et  froid. 

Ba(C103)2  _  SO^H^     SO^Ba  2C103H. 

L'acide  chlorique  est  un  acide  fort,  qui  donne  avec 
les  bases  des  sels  solubles  et  Ijien  cristallisés.  Tous  les 
chlorates  dégagent  de  l'oxygene  quand  on  les  calcine; 
par  suite,  ils  activent  la  comljustion  et  donnent  des 
mélanges  explosifs  avet;  presijue  tous  les  corps  crmi- 
bustibles  fsoufre,  pliospliore,  sulfure  d'antimoine, 
charbon,  matières  organiques,  etc.). 

Le  seul  clilorate  important  est  le  chlorate  de  potas- 
sium ClO^K  ;  on  le  prépare  en  traitant  une  lessive 
bouillante  de  potasse  par  le  clilore  iBertholletj 

6K0H  -  6C1  =  5KC1  -  ClO^K  -  SH^O 

ou  en  faisant  chauffer  une  dissohition  de  chlorure  de 
potassium  avec  du  chlortire  de  chaux. 

3Ca  C10  .2  ~  2KCl  =  3CaCP  — 2C10-?K. 

Dans  les  detix  cas.  le  chlorate  se  sépare  spontanément 
du  liquide,  à  l'état  cristallisé,  à  cause  de  sa  faible  solu- 
bilité dans  l'eau. 

Le  chlorate  de  potassium  sert  en  pyrotechnie,  sur- 
tout pour  la  fabrication  des  fetix  de  Bengale,  et  en 
médecine,  comme  caustique  léger:  on  l'emploie  dans 
les  laboratoires  pour  préparer  l'oxygène,  l'acide  chlo- 
rique et  l'acide  perclilorique. 
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Brome. 

70.  Propriétés  physiques.  —  Le  brome  est  un  liquide 
rouge  foncé,  très  dense  et  très  volatil,  qui  bout  à 
63  degrés  et  se  congèle  à  —8  degrés;  il  répand  à  l'air 
des  vapeurs  rutilantes,  plus  pénibles  encore  à  respirer 
que  le  chlore,  qui  provoquent  la  toux  et  irritent  vio- 
lemment les  yeux. 

Il  est  peu  soluble  dans  l'eau,  qu'il  colore  en  jaune 
orangé. 

Le  brome  est  un  caustique  d'une  violence  extrême, 
qui  attaque  et  détruit  rapidement  l'épiderme;  il  ne 
parait  pas  être  à  proprement  parler  vénéneux,  quel- 
ques-unes de  ses  combinaisons  binaires,  notamment 
le  bromure  de  potassium,  servent  même  on  médecine, 
pour  le  traitement  des  maladies  nerveuses. 

71.  Propriétés  chimigues.  —Les  réactions  du  brome 
sont  presque  exactement  les  mêm@s  que  celles  du 
chlore,  avec  cette  seule  différence  qu'elles  donnent  un 
dégagement  de  chaleur  plus  faible. 

Le  brome  s'unit  directement,  à  chaud,  avec  l'hydro- 
gène, pour  former  l'acide  bromhydrique  HBr  ;  il  attaque 
tous  les  métalloïdes,  sauf  l'oxygène,  l'azote  et  le  car- 
bone, ainsi  que  tous  les  métaux,  sans  exception;  le 
potassium  s'y  combine  avec  une  violente  explosion. 

Au  rouge,  il  décompose  partiellement  la  vapeur 
d'eau  et,  à  froid,  en  présence  de  l'eau,  il  possède  les 
mêmes  propriétés  oxydantes  que  le  chlore.  Il  attaque 
les  oxydes  et  les  matières  organiques  comme  le  chlore, 
détruit  les  matières  colorantes  de  la  même  manière, 
décompose  enfin  l'acide  sulfhydrique,  l'acide  iodhy- 
drique  et  leurs  sels,  dont  il  déplace  le  soufre  et  l'iode. 
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72.  Préparation.  —  Le  brome  s'extrait  principale- 
ment des  eaux-mères  du  sel  gemme  à  Stassfurt;  ces 
liquides,  riches  en  bromures  de  potassium  et  de  ma- 
gnésium, sont  traités  par  le  chlore  dans  des  colonnes 
verticales  oii  on  les  fait  circuler  en  sens  inverse  du 
gaz.  Le  brome  qui  se  dégage  à  Létat  de  vapeur  est 
condensé  dans  des  réfrigérants. 

KBi  —  Ci=^KCl  — Br. 

On  peut  aussi  préparer  le  brome  au  moyen  des 
eaux-meres  des  marais  salants,  qui  présentent  à  peu 
prés  la  même  composition  que  celles  de  Stasslurt. 

État  natureL  —  Le  brome  se  trouve  seulement,  dans 
la  nature,  à  l'état  de  combinaison  avec  les  métaux 
alcalins  et  alcalino-terreux;  ces  sels  accompagnent  les 
chlorures  dans  Teau  de  la  ruer  et  dans  les  mines  de 
sel  gemme  :  la  mer  Morte  en  renferme  une  grande 
quantité. 

Usages.  —  Le  brome  ne  sert  que  comme  réactif 
dans  les  laboratoires  ;  les  bromures  sont  employés  en 
médecine  et  en  photographie  :  le  bromure  d'argent  est 
en  etïet  très  sensible  à  Faction  de  la  lumière. 

Le  brome  a  été  découvert  par  Balard 

Acide  bromhydrique,  HBr. 

73.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  bromhydrique 
est  un  gaz  incolore,  très  fumant,  d "une  odeur  forte 
rappelant  celle  de  l'acide  chlorhydrique  ;  il  s'en  dis- 
tingue en  ce  qu  il  précipite  l'azotate  d'argent  en  jaune 
clair  et  donne,  avec  le  chlore,  des  vapeurs  rutilantes 
de  brome. 

Il  est  plus  lourd  D=:2.Tl)  et  plus  soluble  encore 
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que  l'acide  chlorhydrique  (600  volumes  à  0°)  ;  il  a  été 
liquéfié  par  Faraday  à  —  69  degrés  et  solidifié  à 
—  73  degrés. 

74.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  bromhydrique 
ressemble  beaucoup  à  l'acide  chlorhydrique  ;  il  donne 
exactement  les  mêmes  réactions  que  lui  et  en  diffère 
seulement  parce  qu'il  est  moins  stable. 

C'est  un  acide  fort  qui  attaque  même  un  peu  le 
mercure  à  froid  :  ses  sels  sont  isomorphes  aux  chlo- 
rures. 

75.  Préparation.  —  On  peut  obtenir  l'acide  brom- 
hydrique par  synthèse  directe,  en  combinant  l'hydro- 
gène avec  la  vapeur  de  brome,  à  la  température  du 
rouge  sombre;  il  est  préférable  de  le  préparer  par  voie 
indirecte,  en  faisant  agir  le  brome  sur  le  phosphore 
rouge,  en  présence  de  l'eau  ;  il  se  forme  d'abord  du 
bromure  de  phosphore,  que  l'eau  décompose  en  acide 
phosphoreux  et  acide  bromhydrique. 

PBr3  -f  3H20  =:  P03H3  +  3HBr. 

On  peut  aussi  l'avoir  aisément  en  laissant  couler 
goutte  à  goutte  du  brome  sur  de  la  naphtaline  cris- 
tallisée. 

CioH^^  4- 2Br  =r  CiOH^Br  +  HBr. 
Naphtaline.         Naphtaline  bromée. 

■  On  le  recueille  sur  le  mercure  ou,  par  déplacement, 
dans  des  flacons  pleins  d'air. 

11  serait  impossible  d'avoir  l'acide  bromhydrique  pur 
en  traitant  un  bromure  alcalin  par  l'acide  sulfurique, 
parce  que  ce  dernier  est  décomposé  par  lui  et  trans- 
formé en  acide  sulfureux. 

L'acide  bromhydrique  n'a  pas  d'usage  important. 
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Iode. 

76.  Propriétés  physiques.  —  L'iode  est  un  corps  so- 
lide, noir,  à  reflets  semi-métalliques,  cristallisé  en 
lamelles  minces,  très  denses  et  d'un  aspect  caracté- 
ristique. Son  odeur,  assez  faible  à  froid,  rappelle  un 
peu  celle  du  chlore  ou  du  brome. 

L'iode  fond  vers  115  degrés  et  bout  à  200  degrés,  en 
émettant  de  belles  vapeurs  violettes  ;  ces  vapeurs 
prennent  directement  l'état  solide  en  se  refroidissant, 
aussi  l'iode  est-il  l'un  des  corps  qui  se  laissent  le  plus 
facilement  sublimer. 

L'iode  est  très  peu  soluble  dans  l'eau,  facilement 
soluble,  au  contraire,  dans  l'alcool  {teinture  d'iode), 
dans  l'étlier  et  dans  l'iodure  de  potassium,  qu'il  colore 
en  brun,  ainsi  que  dans  le  chloroforme  et  le  sulfure 
de  carbone,  qu'il  colore  en  rouge  A'iolacé. 

Les  solutions  aqueuses  d'iode  se  colorent  en  bleu 
intense  quand  on  y  ajoute  de  l'empois  d'amidon  ;  la 
coloration  disparait  quand  on  chauffe  le  liquide  et  se 
rétablit  par  refroidissement. 

Cette  réaction  donne  un  moyen  très  sensible  de  re- 
connaître l'iode  ou  l'amidon  partout  où  ils  se  trouvent 
à  l'état  liljre. 

L'iode  est  légèrement  caustique  ;  on  l'emploie  sou- 
vent, sous  forme  de  teinture  d'iode,  pour  provoquer 
des  irritations  locales. 

77.  Propriétés  chimiques.  —  Les  propriétés  chi- 
miques de  l'iode  ressemblent  encore  à  celles  du  chlore 
et  du  brome,  mais  elles  sont  beaucoup  moins  éner- 
giques ;  il  ne  s'unit  que  très  imparfaitement  à  l'hydro- 
gène, à  chaud,  et  ne  décompose  ni  l'eau,  ni  les 
hydracides  de  sa  famille  ;  il  attaque  l'acide  sulfhydrique, 
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en  présence  de  l'eau  seulement,  pour  se  substituer  au 
soufre. 

Il  décompose  facilement  l'ammoniaque  et  l'hydrogène 
phosphoré  ;  l'iodure  d'azote  qui  se  forme  dans  le  pre- 
mier cas  est  violemment  explosif. 

4AzH3  +  61  =  3AzH4I  +  AzP. 
4PH3  +  61     3PHn  +  PP. 

Il  s'unit  directement  à  tous  les  métaux,  qu'il  trans- 
forme en  iodures  ;  il  attaque  les  bases  alcalines  à  la 
façon  du  chlore,  en  donnant  des  hypoiodites  décolo- 
rants qui  se  changent  rapidement  en  iodates. 

En  présence  de  l'eau,  il  peut  oxyder  certains  corps 
très  oxydables,  tels  que  l'acide  sulfureux  et  l'acide 
arsénieux,  qu'il  change  en  acides  sulfurique  et  arsé- 
nique  ;  enfin,  il  attaque  certaines  matières  organiques 
comme  le  chlore,  mais  avec  beaucoup  moins  d'énergie. 
L'éthylène  donne,  avec  lui,  au  soleil,  l'iodure  d'éthylène 
C^W'P  ;  l'alcool  et  l'acétylène,  en  présence  des  alcalis, 
donnent  avec  l'iode  Viodoforme  CHP  et'  le  cliiodo- 
forme  C^I^,  qui  sont  tous  deux  employés  comme  anti- 
septiques en  chirurgie. 

78.  Préparation.  —  L'iode  s'extrait,  soit  des  cendres 
de  varechs,  qui  le  renferment  à  l'état  d'iodures  alcahns, 
soit  des  eaux-mères  du  nitrate  de  sodium  naturel,  qui 
contiennent  une  assez  forte  proportion  d'iodates.  Dans 
le  premier  cas,  on  traite  la  lessive  de  cendres  par  la 
quantité  juste  nécessaire  de  chlore  ;  dans  le  second, 
on  traite  le  liquide  par  l'acide  sulfureux.  L'iode  qui  se 
précipite  est  essoré,  puis  purifié  par  deux  sublimations 
successives. 

KI  +  C1=:KC1  +  L 
4H20  +  2I03Na  +  580^  =  S04Na2  +  A^O'^W  +  2L 
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État  naturel.  —  L'iode  accompagne  le  chlore  et  le 
brome  dans  les  eaux  de  la  itier,  à  l'état  d'iodures  alca- 
lins et  alcalino-terreux,  mais  seulement  en  très 
minime  proportion  ;  les  plantes  marines  ont  la  pro- 
priété de  Taccumuler  dans  leurs  tissus,  c'est  ce  qui 
permet  de  les  utiliser  à  la  fabrication  industrielle  de 
l'iode. 

.  Les  iodates  qui  se  trouvent  dans  le  nitrate  de  soude 
du  Pérou  ont  également  une  origine  marine  ;  ils  s'y 
forment  par  oxydation  des  iodures,  au  contact  de  l'air 
et  du  ferment  nitrique  (Mûntz). 

Usages.  —  L'iode,  ainsi  qu'un  grand  nombre  de  ses 
combinaisons,  est  très  employé  en  médecine  ;  on  en 
fait  aussi  usage  en  photographie,  surtout  sous  la  forme 
d'iodure  d'argent,  qui  est  sensible  à  l'action  de  la  lu- 
mière, comme  le  chlorure  et  le  bromure  du  même 
métal. 

11  a  été  découvert  par  Courtois  en  1812  et  étudié  par 
Gay-Lussac. 

Acide  iodhydrique,  HI. 

79..  Propriétés  physiques.  —  L'acide  iodhydrique  est 
un  gaz  incolore,  fumant,  d'une  odeur  suffocante  sem- 
blable à  celle  de  l'acide  bromhydrique  ;  on  l'en  dis- 
tingue parce  qu'il  donne  un  dépôt  brun  d'iode  quand 
on  le  mélange  avec  du  chlore  ou  qu'on  y  verse  un  peu 
d'acide  azotique.  On  le  reconnaît .  encore  à  ce  qu'il 
donne,  avec  Tazotate  d'argent,  un  précipité  jaune 
d'iodure  Agi,  insoluble  dans  l'acide  azotique  et  dans 
l'ammoniaque. 

Sa  densité  4,44  est  assez  considérable  pour  qu'on 
puisse  le  transvaser  d'une  éprouvette  dans  une  autre, 
presque  aussi  facilement  qu'un  liquide. 
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L'acide  iodhydrique  est  très  soluble  dans  l'eau,  qui 
en  absorbe  plus  de  400  fois  son  volume;  sa  dissolution 
saturée  à  0  degré  a  pour  densité  2,  elle  répand  à  l'air 
d'épaisses  fumées  blanches  et  possède  toutes  les  pro- 
priétés chimiques  du  gaz.  Il  a  été  liquéfié  et  solidifié 
par  Faraday  à  —  55  degrés. 

80.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  iodhydrique 
gazeux  est  endothermique  et  par  conséquent  fort  ins- 
table ;  il  se  dissocie  très  aisément  par  la  chaleur;  la 
lumière  le  décompose  en  ses  éléments,  l'oxygène  de 
l'air  en  sépare  peu  à  peu  de  l'iode,  même  à  froid. 

0  +  2HI=:H20  4-2L 

En  raison  de  la  facilité  avec  laquelle  il  se  décompose 
en  dégageant  de  l'hydrogène,  l'acide  iodhydrique,  ga- 
zeux ou  en  dissolution  concentrée,  est  un  hydrogénant 
et  par  conséquent  un  réducteur  énergique  ;  à  chaud,  il 
attaque  le  soufre  et  le  transforme  en  acide  sulfhydrique. 

2HI  +  S==H2S  +  2L 

réduit  l'acide  azotique  et  même  l'acide  sulfurique. 

Az03H  +  HI  =  Az02  +  H20  + 1 . 
S0^H2  +  8HI  =  H2S  4-  4H20  -f-  8L 

En  chimie  organique,  on  l'emploie  fréquemment 
pour  désoxyder  certains  corps  ou  les  porter  au  maxi- 
mum d'iiydrogénation. 

L'acide  iodhydrique  donne,  en  s'unissant  à  l'eau,  un 
dégagement  de  clialeur  considérable  qui  suffit  à  le 
rendre  exothermique  :  aussi  est-il  remarquablement 
plus  stable  en  solution  étendue  qu'en  solution  con- 
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centrée  ;  il  n'attaque  plus  alors  le  soufre  ni  l'acide 
sulfuriquo.  Les  oxydants  énergiques  seuls  le  décom- 
posent encore  avec  mise  en  liberté  d'iode,  c'est  le 
cas  de  l'ozone,  de  l'eau  oxygénée,  de  l'acide  azo- 
tique, etc. 

L'acide  iodliydrique  est  un  acide  fort,  qui  attaque 
même  le  mercure  à  froid  ;  il  s'unit  aux  bases  pour 
donner  des  iodures,  isomorphes  avec  les  chlorures  et 
les  bromures  correspondants,  enfin  il  se  combine  à 
volumes  égaux  avec  l'ammoniaque  et  l'hydrogène 
pliosphoré,  pour  donner  l'iodure  d'ammonium  et  l'io- 
dure  de  phosphonium  PH^I,  également  isomorphes. 

81.  Préparation.  —  On  prépare  l'acide  iodhydrique 
en  faisant  agir  l'iode  sur  le  phosphore  rouge,  en  pré- 
sence d'une  petite  quantité  d'eau  ;  la  meilleure  manière 
d'opérer  consiste  à  verser  goutte  à  goutte,  dans  un 
ballon  contenant  de  l'iode  sec,  une  bouillie  claire 
obtenue  en  broyant  du  phosphore  rouge  avec  de  l'eau  : 
il  se  forme  d'abord  du  periodure  de  phosphore  que 
l'eau  décompose  immédiatement  en  acide  phosplio- 
rique  et  acide  iodhydrique  ;  le  gaz  qui  se  dégage  est 
recueilli  par  déplacement  dans  des  flacons  pleins  d'air. 

P  4-  51  +  4H20  =  P0^H3  +  5HL 

Lorsqu'on  veut  avoir  seulement  une  dissolution 
étendue  de  ce  gaz,  on  peut  faire  passer  un  courant 
d'acide  sulfhydrique  dans  de  l'eau  tenant  en  suspension 
de  l'iode  finement  pulvérisé;  il  se  précipite  du  soufre, 
que  l'on  sépare  en  filtrant. 

H2S  +  2I  =  2HI  +  S. 

Remarque.  —  Les  propriétés  réductrices  de  l'acide 
iodhydrique  s'opposent  à  ce  qu'on  puisse  le  préparer, 
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comme  l'acide  chlorhydrique,  en  traitant  un  de  ses 
sels  par  l'acide  sulfurique  ;  elles  s'opposent  également 
à  ce  qu'on  puisse  le  dessécher,  comme  les  autres  gaz, 
au  moyen  de  la  pierre  ponce  sulfurique  ;  quand  on 
veut  l'avoir  absolument  sec,  on  le  fait  passer  dans  un 
tube  en  U  rempli  d'iodure  de  calcium  anhydre,  qui 
absorbe  très  facilement  la  vapeur  d'eau. 

Usages.  —  L'acide  iodhydrique  n'a  pas  d'emplois 
industriels;  on  s'en  sert  exclusivement  comme  réactif 
dans  les  laboratoires. 


CHAPITRE  III 


métalloïdes  bivalents 


Oxygène. 

82.  Propriétés  physiques.  —  L'oxygène  est  un  gaz 
incolore  et  sans  saveur,  que  Ton  reconnaît  à  ce  qu'il 
active  toutes  les  combustions,  et  en  particulier  à^  ce 
qu'il  rallume  une  allumette  qui  ne  présente  plus  qu'un 
point  rouge. 

On  le  distingue  du  protoxyde  d'azote,  qui  possède  les 
mêmes  caractères,  parce  qu'il  donne  des  vapeurs  ruti- 
lantes avec  le  bioxyde  d'azote. 

L'oxygène  est  un  peu  plus  lourd  que  l'air;  sa  densité 
est  égale  à  1,105. 

L'oxygène  est  très  peu  soluble  dans  l'eau,  qui  n'en 
absorbe  que  les  0,041  de  son  volume  à  0%  et  très  diffi- 
cilement liquéfiable  :  il  faisait  autrefois  partie  des 
gaz  permanents.  Il  a  été  liquéfié  en  1877  et  1878  par 
MM.  Cailletet  et  Pictet;  quelques  années  plus  tard 
MM.  Wroblewski  et  Olszewski,  puis  M.  Cailletet  lui- 
même,  en  profitant  du  froid  produit  par  l'évaporation 
rapide  de  l'éthylène  liquide,  réussirent  à  avoir  une 
quantité  d'oxygène  liquide  assez  grande  pour  en  dé- 
terminer les  principales  constantes  physiques  :  sous 
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cette  forme  il  bouta  — 184«  sous  la  pression  atmosphé- 
rique et  à  —  210«  dans  le  vide  ;  son  point  critique  est 
situé  à  —118^  sous  une  pression  de  50  atmosphères  ; 
sa  densité  par  rapporta  l'eau  est  voisine  de  1,  enfin  il 
semble  présenter  une  légère  teinte  bleuâtre  quand  on 
l'examine  en  masse. 

^  L'oxygène  est  absorbé,  au  rouge,  par  l'argent  ou  la 
litharge  fondus;  il  se  dégage  de  ces  dissolutions  par  le 
refroidissement  et  donne  ainsi  lieu  au  phénomène  du 
rochage. 

L'oxygène  est  le  seul  gaz  qui  puisse  entretenir  la 
vie,  il  est  aussi  indispensable  au  règne  végétal  qu'au 
règne  animal. 

L'oxygène  pur,  sous  la  pression  ordinaire,  déter- 
mine, dans  l'organisme  des  animaux  supérieurs,  une 
combustion  exagérée  qui  peut  devenir  rapidement 
dangereuse;  mais,  ainsi  que  l'a  fait  voir  M.  PaulBert, 
on  peut  le  respirer  sans  inconvénient  sous  pression 
réduite  :  il  peut  alors  rendre  service  aux  aéro- 
nautes  qui  désirent  s'élever  dans  l'air  à  de  grandes 
hauteurs. 

^  La  plupart  des  êtres  inférieurs  (mycodermes,  bacté- 
ries vulgaires,  etc.)  ont  également  besoin  d'oxygène 
pour  vivre  ;  on  en  connaît  cependant  un  certain  nombre 
qui  ne  se  développent  bien  et  ne  manifestent  leur  ac- 
tivité qu'en  l'absence  de  ce  gaz  :  ce  sont  les  organismes 
anaérobies  de  M.  Pasteur  (bacille  butyrique,  vibrion 
septique,  etc.).  Au  lieu  de  s'assimiler  l'oxygène  gazeux, 
comme  le  font  les  animaux  terrestres,  ou  l'oxygène 
dissous  dans  l'eau,  comme  le  font  les  animaux  aqua- 
tiques, ces  êtres  singuliers  s'emparent  de  l'oxygène 
existant  déjà  en  combinaison  dans  les  matières  qui 
leur  servent  d'aliment  et,  en  conséquence,  déterminent 
une  altération  profonde  du  milieu  dans  lequel  ils  vi- 
vent :  la  putréfaction  qui,  comme  on  le  sait,  ne  peut 
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s'accomplir  qu'à  Taljri  do  Tair,  est  l'œuvre  de  ferments 
anaérobiés. 

83.  Propriétés  chimiques.  —  L'oxygène  est  doué  de 
propriétés  électro-négatives  puissantes,  qui  se  mani- 
festent surtout  à  haute  température  :  c'est  lui  qui 
donne  lieu,  ainsi  que  Ta  fait  voir  Lavoisier,  à  tous  les 
phénomènes  de  combustion  proprement  dite.  La  com- 
bustion est  dite  vive  quand  elle  se  produit  avec  incan- 
descence, on  dit  qu'elle  est  lente  quand  elle  ne  donne 
au  contraire  qu'un  faible  dégagement  de  chaleur. 

Tous  les  corps  combustibles  brûlent  dans  l'oxygène 
plus  vivement  que  dans  l'air  et  y  développent  une  plus 
haute  température  :  la  flamme  est  brillante  quand  les 
produits  de  combustion  sont  solides,  elle  est  pâle  quand 
ceux-ci  sont  gazeux. 

Les  seuls  corps  simples  que  l'oxygène  pur  attaque,  à 
froid,  sont  le  phosphore,  l'arsenic  et  le  potassium  ; 
encore  faut-il,  dans  le  cas  du  phosphore,  que  le  gaz 
ait  été  raréhé. 

A  chaud  ou  sous  l'influence  de  l'étincelle  électrique 
l'oxygène  se  combine  directement  à  tous  les  corps 
simples  sauf  le  fluor,  le  chlore,  le  brome,  l'iode  et  les 
métaux  nobles  :  argent,  or  et  platine.  L'hydrogène  y 
donne  une  flamme  peu  éclairante,  mais  très  chaude, 
qui  est  utilisée  dans  le  chalumeau  oxhydrique  ;  le 
soufre  y  brûle  avec  une  belle  flamme  bleue  pour 
former  l'anhydride  sulfureux  S0-. 

La  combustion  du  phosphore  dans  l'oxygène,  don- 
nànt  l'anhydride  phosphorique  P^O^,  est  éblouissante  ; 
celle  du  carbone  a  lieu  avec  un  dégagement  considé- 
rable de  chaleur.  Beaucoup  de  métaux  s'y  combinent 
avec  incandescence  pour  donner  les  oxydes  corres- 
pondants :  c'est  le  cas  des  métaux  alcalins,  du  zinc, 
du  magnésium  et  même  du  fer;  la  flamme  du  magné- 
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sium,  brûlant  dans  Toxygène,  possède  un  éclat  compa- 
rable à  celui  de  la  lumière  électrique  ;  la  combustion 
du  fer  s'effectue  avec  étincelles  et  projection 'de  par- 
ticules d'oxyde,  qui  s'incrustent  dans  les  parois  du 
flacon  où  l'on  fait  l'expérience. 

La  rouille  du  fer  et,  plus  généralement,  l'oxydation 
des  métaux  au  contact  de  l'air  humide,  est  un  phéno- 
mène de  combustion  lente.  Il  en  est  de  même  de  l'al- 
tération que  subissent  à  l'air  un  grand  nombre  de  ma- 
tières organiques,  mais  alors  la  présence  d'un  corps 
poreux  ou  d'un  ferment  spécial  est  presque  toujours 
nécessaire  :  c'est  ainsi  que  l'alcool,  inaltérable  à  froid 
dans  l'oxygène  ou  dans  l'air,  se  change  rapidement  en 
acide  acétique  sous  l'action  du  noir  de  platine  ou  du 
mycoderma  aceti. 

C2H60  +  20  =  H20  +  C2H^^02. 

Alcool.  Ac.  acétique. 

Le  mycoderma  vint  ou  Jleur  du  vin,  plus  actif 
encore,  transforme  l'alcool  en  acide  carbonique  et  eau. 

C2H60  -f  60  =:  2C02  -f  3H20. 

Le  ferment  nitrique  est  capable  de  changer  l'ammo- 
niaque en  acide  azotique  et  les  iodures  en  iodates 
(Schlœsing  et  Mûntz). 

AzH3  -f-  40  =  AzO^H  +  H20. 
Kl4-30i=IO-^K. 

Enfin  il  existe  un  ferment  soluble,  connu  sôus  le 
nom  de  laccase,  qui,  en  l'absence  de  tout  organis^iïPe 
vivant,  favorise  l'oxydation  des  matières  organiques  à 
peu  près  de  la  même  manière  que  le  noir  de  platine 
ou  les  mycodermes  :  c'est  la  laccase  qui  détermine  la 
plupart  des  phénomènes  d'oxydation  que  l'on  observe 
dans  les  tissus  végétaux  et  qui,  en  particulier,  est  cause 
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du  desséclieinent  rapide  du  suc  de  l'arbre  à  laque  et 
de  sa  transformation  en  vernis  (Bertrand). 

La  respiration  des  animaux  est  une  véritable  com- 
bustion lente,  qui  s'accomplit  dans  tout  le  réseau  cir- 
culatoire et  se  manifeste  au  dehors  par  une  production 
d'acide  carbonique  et  par  un  dégagement  de  chaleur, 
qui  élève  la  température  du  corps. 

84.  Préparations.  —  1«  Par  électrolfjse  de  l'eau.  — 
L'expérience  s'effectue  dans  le  voltamètre  ;  l'oxygène 
qui  se  dégage  sur  l'électrode  positive  est  toujours  mé- 
langé d'ozone. 

2*^  Par  décomposition  ignée  de  certains  oxydes  mé- 
talliques. —  Les  oxydes  de  métaux  nobles  se  décom- 
posent entièrement  par  la  chaleur  en  oxygène  qui  se 
dégage  et  métal  qui  reste  comme  résidu  :  le  meilleur 
exemple  qu'on  en  puisse  citer  est  l'oxyde  de  mercure, 
avec  lequel  Priestley  a  découvert  l'oxygène  en  1774. 

HgO=.Hg  +  0. 
L'expérience  se  fait  en  chauffant  l'oxyde  de  mercure 


Fig.  23.  —  Préparation  de  l'oxygène  par  l'oxyde  de  mercure. 

dans  une  cornue  de  verre,  munie  d'un  tube  abducteur 
(fig.  23). 

CHIMIE 
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Un  grand  nombre  de  peroxydes  métalliques  se  dé- 
composent partiellement,  an  rouge  vif,  en  dégageant 
de  l'oxygène  :  c'est  le  cas  du  bioxyde  de  manganèse 


Fig.  24.  —  Préparation  de  l'oxygène  par  le  bioxyde  de  manganèse. 

{pyrolusite  des  minéralogistes)  et  du  bioxyde  de  ba- 
ryum (fig.  24). 

3Mn02  =  Mn304  +  20. 
Ba02=:BaO  +  0. 

Boussingault  a  proposé  autrefois  d'utiliser  cette  der- 
nière réaction  à  la  fabrication  industrielle  de  l'oxy- 
gène :  la  baryte  qui  reste  comme  résidu  peut  en  effet 
régénérer  le  bioxyde  de  baryum  quand  on  la  chauffe 
au  rouge  sombre  dans  un  courant  d'air  et,  par  consé- 
quent, resservir  un  très  grand  nombre  de  fois;  la  dé- 
pense se  réduit  alors,  théoriquement,  à  celle  du  com- 
bustible nécessaire  au  chauffage  des  appareils. 

MM.  Brin  frères  ont  réussi  à  rendre  la  méthode  de 
Boussingault  réellement  pratique  en  faisant  varier  la 
pression  dans  l'intérieur  des  cornues  où  l'on  chauffe 
le  bioxyde  de  baryum  ;  en  abaissant  cette  pression 
au-dessous  delà  tension  de  dissociation  du  bioxyde  on 
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détermine  sa  décomposition  complète  en  oxygène  et 
baryte;  si  alors  on  envoie  sur  celle-ci  de  l'air  com- 
primé, la  transformation  inverse  s'effectue,  en  sorte 
qu'il  suffît  de  diminuer  de  nouveau  la  pression,  sans 
changer  la  température,  pour  avoir  un  second  dégage- 
ment d'oxygène.  Dans  ces  circonstances,  la  baryte  ne 
s'altère  que  fort  peu  et  fournit  un  service  beaucoup 
plus  prolongé. 

3«  Par  Vaction  de  racicle  sulfurique  sur  les  pero- 
xydes. —  Les  mêmes  peroxydes  qui  dégagent  de  l'oxy- 
gène quand  on  les  calcine  en  donnent  aussi  quand  on 
les  chauffe  avec  de  l'acide  sulfurique  :  la  réaction  s'ef- 
fectue alors  à  une  température  moins  élevée. 

C'est  ainsi  qu'on  peut  obtenir  facilement  de  l'oxy- 
gène en  chauffant  dans  un  ballon  de  verre  un  mélange 
de  bioxyde  de  manganèse  et  d'acide  sulfurique 
(Scheele,  1774). 

Mn02  +  S0'^H2  =  SO^Mn  ~  H^O  -f  O. 

4°  Par  décompos/tio72  ignée  du  chlorate  de  potas- 
sium. —  Le  chlorate  de  potassium  se  décompose 
entièrement,  quand  on  le  chauffe  un  peu  au-dessus 
de  son  point  de  fusion,  en  chlorure  de  potassium  et 
oxygène  pur. 

ClO^K^KCl-30. 

Il  se  produit  d'abord,  dans  une  première  phase  de 
la  réaction,  du  perchlorate  de  potassium  ClO^K  dont 
la  décomposition  ultérieure  est  assez  brusque  ;  il  en 
résulte  que  le  dégagement  trop  rapide  du  gaz  peut 
donner  lieu,  s'y  l'on  n'y  prend  garde,  à  des  pressions 
dangereuses.  On  remédie  à  cet  inconvénient  en  mélan- 
geant au  préalable  le  chlorate  avec  la  moitié  de  son 
poids  de  bioxyde  de  manganèse  ou,  à  son  défaut,  avec 
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un  excès  d'une  matière  inerte  quelconque  (oxyde  de 
fer,  oxyde  de  cuivre,  sable,  etc.).  Le  dégagement 
gazeux  est  alors  d'une  régularité  parfaite  et  cette 
méthode  est  la  meilleure  qu'on  puisse  employer  dans 
les  laboratoires. 

L'appareil  est  une  simple  cornue  en  verre  ou  en 
fonte,  que  l'on  chauffe  vers  400  degrés  (fig.  23  et  25). 


Fig.  25.  —  Cornue  en  fonte  pour  la  préparation  de  l'oxygène. 

Etat  naturel  —  L'oxygène  existe  à  l'état  libre  dans 
l'air,  dont  il  forme  environ  le  cinquième  en  volume, 
et  en  combinaison  dans  une  foule  de  corps  dont  l'eau, 
le  carbonate  de  calcium  et  les  silicates  naturels  sont 
les  plus  communs  :  c'est  donc  l'un  des  corps  simples 
les  plus  répandus  à  la  surface  et  à  l'intérieur  de  la  terre. 

Usages.  —  L'oxygène  pur  n'a  qu'un  petit  nombre 
d'usages  :  on  l'emploie  surtout  pour  alimenter  le 
chalumeau  oxhydrique,  avec  lequel  on  peut  fondre 
industriellement  le  platine,  et  pour  faire  fonctionner 
la  lampe  de  Drummond. 

En  médecine  on  s'en  sert  quelquefois  dans  le  traite- 
ment des  affections  pulmonaires. 

Mélangé  avec  l'azote  et  l'argon,  dans  l'air  normal, 
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Toxygéne  sert  à  entretenir  la  combustion  et  la  vie, 
dans  les  deux  règnes. 

85.  Dosage.  —  Il  peut  être  utile,  par  exemple  dans 
l'étude  d'une  atmosphère  confinée,  de  savoir  déter- 
miner la  proportion  d'oxygène  qui  existe  dans  un 
mélange  gazeux.  On  effectue  le  plus  souvent  ce  dosage 
au  moyen  de  corps  très  oxydables,  qui  absorbent 
loxygene  par  simple  contact;  les  plus  emploves  sunt 
le  phosphore,  le  chlorure  cuivreux  ammoniacal,  qui 
devient  immédiatement  bleu  en  présence  de  loxygene 
et  par  conséquent  peut  servir  à  sa  recherche  qualita- 
tive, l'hydrosullite  de  sodium  et  enfin  un  mélange  de 
pyrogallol  et  de  potasse,  qui  se  colore  en  brun. 

La  diminution  de  volume  que  subit  le  gaz  en  pré- 
sence de  ces  différents  réactifs  donne  la  mesure  de 
l'oxygène  cherché. 

On  peut  aussi  se  servir  avec  avantage  de  l'eudio- 
mètre  ;  pour  cela  on  mélange  le  gaz  étudie  avec  un 
excès  connu  d'hydrogène  pur  et  un  fait  passer 
l'étincelle  électrique  :  roxygene  en  se  combinant  avec 
l'hydrogène,  dans  le  rapport  de  un  volume  du  premier 
pour  deux  volumes  du  second,  donne  de  1  eau  (|ui  se 
condense;  il  en  résulte  une  contraction,  dont  on  con- 
naîtra la  valeur  en  mesuraiit  le  volume  du  gaz  restant 
dans  l'eudiometre,  après  l'explosion.  Le  tiers  de  cette 
contraction  exprime  le  volume  cherché  d'oxygcne. 

• 

Ozone. 

86.  Constitution.  —  L'ozone  est  une  forme  allotro- 
pique de  l'oxygène,  qui  en  diffère  essentiellement 
parce  qu'il  renferme  trois  atomes  dans  sa  molécule, 
au  lieu  de  deux. 
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87.  Propriétés  physiques.  —  L'ozone  est  un  gaz  bleu 

clair  (Hautefeuille  et  Cliappuis),  d'une  odeur  forte  et 
irritante,  rappelant  un  peu  celle  du  phosphore  qui 
s'oxyde  à  l'air,  et  fort  peu  soluble  dans  l'eau.  En  outre 
de  cette  odeur,  qui  est  déjà  très  caractéristique,  on 
peut  reconnaître  l'ozone  au  moyen  d'un  mélange 
d'iodure  de  potassium  et  d'empois  d'aipidon,  qu'il 
bleuit  :  la  couleur  bleue  est  due  à  l'action  de  l'amidon 
sur  l'iode  rendu  libre. 

O  +  2KI  +  H20  =  2K0H  +  21. 

En  plongeant  dans  ce  réactif  des  bandelettes  de 
papier  ordinaire,  on  obtient  ce  qu'on  appelle  le  papier 
amylo-ioduré,  avec  lequel  on  peut  reconnaître  des 
traces  d'ozone;  l'intensité  de  la  coloration  est,  toutes 
choses  égales  d'ailleurs,  à  peu  près  proportionnelle  à 
la  richesse  en  ozone  du  gaz  étudié,  en  sorte  qu'elle 
permet  d'avoir  une  mesure  approximative  de  celle-ci. 
C'est  ainsi  qu'on  peut  le  doser  dans  l'air  ordinaire,' 
qui  n'en  contient  jamais  que  très  peu. 

L'ozone  a  pour  densité  1,G58;  ce  nombre  correspond 
à  un  poids  moléculaire  égal  à  48,  ce  qui  montre  bien 
que  la  molécule  de  l'ozone  est  triatomique. 

Par  compression  et  détente,  dans  l'appareil  de 
Cailletet,  on  peut  voir  l'ozone  se  condenser  en  un 
liquide  bleu  indigo,  extrêmement  volatil. 

L'ozone  est  dangereux  à  respirer,  il  provoque  la 
toux  et  une  violente  irritation  des  muqueuses  pulmo- 
naires ;  en  très  petite  quantité  il  peut  produire  des 
effets  avantageux  et  il  est  vraisemblable  que  la  supé- 
riorité de  l'air  des  campagnes  sur  celui  des  grandes 
villes  tient,  au  moins  en  partie,  à  ce  qu'il  renferme 
une  plus  forte  proportion  d'ozone. 

A  l'état  concentré  l'ozone  paraît  être  un  bon  anti- 
septique. 
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88.  Propriétés  chimiques.  — L'ozone  est  endother- 
mique  par  rapport  à  Toxygène  ordinaire  :  il  est  donc 
de  nature  explosive,  et  en  réaliit'  il  détone  quand  on 
le  comprime  Ijrusquement,  l.a  chaleur  le  ramené 
aussitôt  à  l'état  d'oxygone. 

Il  suit  de  là  qtie  l'ozone  doit  être  plus  actif  que 
l'oxygène  ordinaire  :  c'est  en  effet  un  oxydant  d'une 
grande  puissance,  qtii  atta«|ue  un  ^urand  nomijre  de 
corps  combustibles  dès  la  température  ordinaire. 

Il  oxyde  au  maximum  le  soufi'O,  le  phosphore, 
l'arsenic  et  même  l'iode,  ainsi  que  letir-s  comh)inaisons 
oxygénées  inférieures  :  il  attaque  la  plupart  des 
mètatix,  même  le  mercm-e  et  l'argent  humide,  a  froid; 
il  transforme  les  sels  ferreux  en  sels  ferriqucs,  le 
protoxyde  de  plomb  en  minium  Pb^O'S  le  sulfure  de 
plomb  en  sulfate;  il  décompose  tous  les  liydracides, 
à  rexception  de  l'acide  fluorhydri'jue.  pour  s'emparer 
de  leur  hydrogène  ou  les  oxyder. 

2HC1+0  =  H^0-2C1. 
HI-|-30  =  I03H. 
H2S4-40  =  SO^H^. 

Il  agit  de  tnéme  stir  la  plupart  des  sels  haloides, 
l'iodure  de  potassium,  par  exemple:  il  donne  avec 
l'ammoniaque  des  fumées  blanches  d'azotate  d'am- 
monium et  enflamme  l'hydrogène  phosphoré. 

Enfin  il  détruit,  en  les  oxydant,  un  grand  nombre 
de  matières  organiques  :  il  décolore  l'indigo  et  perce 
le  caoutchouc.  L'essence  de  térébenthine  l'absorbe 
instantanément,  ce  qui  permet  de  s'en  servir  pour 
doser  l'ozone  dans  ses  mélanges  riches. 

89.  Préparations.  —  l""  Par  électrolfjse  de  Veau.  — 
On  n'en  obtient  ainsi  qu'une  très  petite  quantité. 
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2°  Par  l'action  de  Vaalde  sulfarlque^  à  froid^  sur  le 
hioxyde  de  baryum  (Houzeau). 

S04H2  +  Ba02  =  SO'^Ba  +  H^O  +  O  (ozonisé). 

3°  Par  l'oxydation  lente  du  phosphore^  à  froid, 
dans  l'oxygène  raréfié.  —  On  n'en  recueille  encore 
ainsi  que  très  peu. 

4^  Par  l'étincelle  électrique.  —  L'étincelle  électrique, 

jaillissant  dans  l'oxy- 
gène ou  dans  l'air, 
donne  naissance  à  une 
petite  quantité  d'ozone  : 
c'est  ce  qui  explique 
l'odeur  particulière  qui 
se  répand  au  voisinage 
d'un  objet  qui  vient 
d'être  foudroyé. 

5*^  Par  V effluve  élec- 
trique.  —  L'effluve, 
ou  décharge  électrique 
obscure,  constitue  le 
meilleur  moyen  de 
transformer  l'oxygène 
en  ozone.  L'appareil 
qu'on  emploie  de  pré- 
férence à  cet  effet  est 
celui  de  M.  Berthelot  : 
il  se  compose  essen- 
tiellement de  deux  tu- 
bes concentriques,  en 
verre  mince,  dans  l'in- 
tervalle desquels  on  fait  passer  un  courant  d'oxygène 
pur  et  sec;  les  armatures  nécessaires  au  passage 


Fig.  26.  —  Appareil  à  ozone 
de  Berthelot. 
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du  courant  sont  foi-mèes  d'acide  sulfLiri([ue  eieiidu 
(fig.  20). 

On  n'obtient  jamais  ainsi  que  des  mélanges  d'oxy- 
gène et  d'ozone,  renfermant  au  plus  25  pour  cent  de 
ce  dernier  gaz. 

État  naturel,  —  L'ozone  se  rencontre  dans  l'air,  en 
proportion  variable,  pouvant  atteindre  au  maximum 
un  cinq  cent  millième  :  il  a  évidemment  pour  origine 
l'action  de  l'électricité  atmosphérique  sur  Toxygeiie 
ordinaire  et  c'est  sans  doute  lui  qui  est  cause  de  la 
couleur  bleue  du  ciel. 

L'ozone  n'a  reru  jusqu'à  présent  aucune  application 
importante. 

Eau,  H20. 

90.  Propriétés  physiques.  —  L'eau  existe  dans  la 
nature  sous  les  trois  états  ;  à  l'état  solide  elle  cons- 
titue la  glace,  la  neige  ou  le  givre  :  sous  ces  deux 
dernières  formes  elle  possède  une  texture  cristalline 
manifeste,  qui  parait  devoir  la  ranger  dans  le  système 
liexagonal. 

La  glace  pure  fond  à  0  degré  ;  la  présence  de  sels 
ou  d'acides  solubles  abaisse  considérablement  son 
point  de  fusion  :  un  mélange  de  glace  pilée  et  de  sel 
ordinaire  forme  un  très  bon  réfrigérant,  qui  donne 
une  température  de  —  18  degTés. 

.  La  glace  est  plus  légère  que  l'eau  ;  il  en  résulte  que 
la  congélation  de  ce  liquide  est  accompagnée  d'une 
dilatation  brusque  :  c'est  cette  dilatation  qui  détermine 
la  rupture  des  conduites  d'eau  en  hiver,  ainsi  que  la 
désagrégation  des  roches  ou  des  pierres  de  construc- 
tion poreuses  à  la  suite  de  fortes  gelées  [pierres 
rjélives). 
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La  glace  devient  plastique  lorsqu'on  la  comprime 
fortement,  elle  peut  être  moulée  par  pression  et  prend 
ainsi  toutes  les  formes  possibles  (Tyndall)  ;  cette  pro- 
priété rend  compte  du  mouvement  des  glaciers  dans 
les  pays  de  montagnes. 

A  l'état  liquide  l'eau  parait  bleue  quand  on  l'exa- 
mine sous  une  grande  épaisseur  (lac  de  Genève),  elle 
est  à  peu  près  insipide  quand  elle  est  pure.  Sa  capa- 
cité calorilique,  très  considérable ,  lui  permet  de 
perdre  ou  d'absorber  une  grande  quantité  de  chaleur 
^  sans  changer  beaucoup  de  température  ;  aussi  les  cli- 
mats marins  ou  insulaires  sont-ils  toujours  beaucoup 
plus  tempérés  que  les  climats  continentaux. 

L'eau  bout  à  100  degrés  sous  la  pression  normale; 
son  point  critique  est  situé  vers  365  degrés,  sous  une 
pression  de  200  atmosphères  (Cailletet).  . 

La  vapeur  d'eau  a  pour  densité  0,622;  par  refroidis- 
sement elle  peut  passer  directement  à  l'état  solide  et 
prend  alors  des  formes  cristallines  régulières  ;  c'est 
ainsi  que  se  forment  dans  la  nature  la  neige  et  le  givre. 

Les  propriétés  physiques  de  l'eau  suffisent  à  la 
reconnaître  quand  elle  est  pure  ou  presque  pure  ;  pour 
déceler  sa  présence  dans  un  mélange  liquide  il  est 
nécessaire  de  recourir  à  des  réactifs  spéciaux  :  le  plus 
commode  est  le  sulfate  de  cuivre  anhydre  blanc,  qui 
bleuit  au  contact  même  d'une  très  petite  quantité 
d'eau;  ce  changement  de  couleur  est  dû  à  la  forma- 
tion de  sulfate  de  cuivre  hydraté  SO'^Cu+SH^O  qui 
est  bleu. 

91.  Propriétés  chimiques.  —  La  chaleur  de  forma- 
tion de  l'eau,  pour  une  molécule  pesant  18  grammes, 
est  de  ^^^^\2  à  l'état  de  vapeur  et  de  69  calories  à  l'état 
liquide  :  c'est  donc  un  corps  fortement  exothermique 
et,  par  conséquent,  très  stable. 
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M.  H.  Sainte-Claire  Deville  a  montré  que  l'eau  se 
dissocie  au  rouge  blanc  en  faisant  passer  un  courant 
de  vapeur  dans  un  tube  poreux,  entouré  d'un  autre 
tube  imperméable  en  porcelaine.  L'appareil  étant  vio- 
lemment chauffé,  l'eau  se  dissocie  et  l'hydrogène,  en 
vertu  de  ses  propriétés  endosmotiques,  traverse  la 
paroi  poreuse;  il  se  répand  alors  dans  l'intervalle  des 
deux  tubes,  d'où  on  peut  le  chasser  par  un  courant  de 
gaz  inerte,  acide  carbonique  ou  azote.  L'oxygène, 
moins  difl'usible,  se  dégage  à  l'extrémité  du  tube  cen- 
tral, mélangé  avec  un  grand  excès  de  vapeur  d'eau. 

Tous  les  corps  simples  avides  d'hydrogène  ou  d'oxy- 
gène, dont  la  chaleur  de  combinaison  avec  l'un  ou 
l'autre  de  ces  deux  éléments  surpasse  la  chaleur  de 
formation  de  l'eau,  la  décomposent  et  mettent  en  li- 
berté, soit  de  l'oxygène,  soit  de  l'hydrogène. 

Le  fluor  attaque  l'eau  à  froid  et  en  dégage  de  l'oxy- 
gène fortement  ozonisé  ;  le  chlore  n'agit  qu'incomplè- 
tement au  rouge  parce  que  la  réaction 

2Cl  +  H20=2HCl  +  0 

est  réversible. 

Le  soufre,  le  phosphore,  le  bore  et  le  carbone  dé- 
composent la  vapeur  d'eau  en  s'emparant  de  son  oxy- 
gène : 

P  +  3H20  =:  P03H3  -f-  3H  (vers  200°). 
C  +  H20  =  CO  +  2H  (au  rouge  vif). 
C  -f-  2H20  =  C02  -L  4H  (au  rouge  sombre). 

Tous  les  métaux  facilement  oxydables  se  compor- 
tent de  même  :  les  métaux  alcalins' agissent  à  froid,  le 
magnésium  à  100^  et  le  fer  au  rouge  : 

K+H20=:K0H  +  H. 
Mg  +  H20z=MgO+2H. 
3Fe+4H20^Fe30^4-8H. 
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Nous  avons  vu  précédemment  que  ces  réactions  sont 
utilisées  à  la  préparation  de  l'hydrogène. 

L'eau  s'unit  à  tous  les  anhydrides  pour  donnêr  des 
acides  : 

S03  +  H20  =  SOHi2. 

Elle  se  combine  de  même  à  un  grand  nombre 
d'oxydes  métalliques  pour  former  des  hydrates": 

K20  +  H20  =  2KOH. 

On  admet  généralement  que,  en  s'unissant  ainsi 
aux  anhydrides  et  aux  bases,  Peau  se  décompose  et 
que  ses  éléments  se  groupent  de  manière  à  former  le 
radical  oxliydryle  monovalent  OH;  c'est  pour  cette 
raison  qu'on  écrit  souvent  l'acide  azotique  AzO^  (OH) 
et  lacide  sulfurique  S02(OH)2.  L'oxhydryle  joue  un 
grand  rôle  dans  les  formules  de  constitution,  surtout 
en  chimie  organique  :  c'est  lui  qui  donne  naissance  à 
la  fonction  acide,  quand  il  est  uni  à  un  radical  électro- 
négatif, et  à  la  fonction  basique,  quand  il  se  trouve  lié 
à  un  corps  simple  ou  à  un  radical  électro-positif. 

L'eau  existe  en  nature  dans  un  grand  nombre  de 
substances  cristallisées,  particulièrement  chez  les  sels;^ 
elle  paraît  être  nécessaire  à  la  formation  de  leurs  cris- 
taux et  pour  cette  raison  s'appelle  eau  de  cristallisa- 
tion. 

Lorsque,  par  une  cause  quelconque,  un  corps  vient 
à  perdre  son  eau  de  cristallisation,  il  perd  du  même 
coup  sa  forme  cristalline  :  on  dit  alors  qu'il  ^'effleu- 
rit.  Le  carbonate  de  sodium  cristallisé  CO^Na^  -f  lOH^O 
est  un  sel  très  efflorescent. 

92.  Composition.  —  La  composition  qualitative  de 
l'eau  a  été  établie,  en  1783,  par  Lavoisier,  Laplace 
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et  Aleusnier,  qui  eu  out  fait  successivemeut  l'analyse 
et  la  syuthèse;  ou  peut  trouver  sa  composition  quan- 
titative de  différentes  manières  : 

1°  Par  anahjse  au  moyen  du  voltamètre  (Nicholson 
et  Carhsle,  1801).  — Un  voltamètre  est  un  vase  en  verre, 
dont  le  fond  est  traversé  par  deux  fils  de  platine,  com- 
muniquant   avec    les  pôles 
d'une  pile  (fig.  21).  Lorsqu'on 
met  dans  un  semblable  appa- 
reil de  l'eau,  rendue  conduc- 
trice par  addition  d'acide  sul- 
furique,  on  voit,  dès  que  le 
courant  passe,  se  dégager  de 
l'oxygène  au  pôle  positif  et  de 
l'hydrogène  au  pôle  négatif; 
le  volume  de  ce  dernier  gaz 
est  double  de  l'autre,  donc 
l'eau  est  formée  par  la  com-        Fi-  27.  -  -  voUamare. 
binaison  de  2  volumes  d'iiy- 

drogène  avec  uii  volume  d'oxygène  ;  pour  connaître  le 
volume  de  la  vapeur  d'eau  qui  résulte  de  leur  combi- 
naison il  suffit  de  comparer  entre  elles  les  densités  de 
-ces  trois  gaz;  on  trouve  ainsi  que  le  volume  en  ques- 
tion est  égal  à  2,  c'est-à-dire  qu'il  y  a  contraction 
d'un  tiers  au  moment  où  l'oxygène  et  l'hydrogène 
s'unissent. 

Ces  seules  données  suffisent  à  établir  la  formule  de 
l'eau  H20. 

2°  Par  synthèse  au  moyen  de  Veudiomètre  (Gay- 
Lussac  et  de  Humboldt,  1805).  —  Un  eudiomètre  est 
une  sorte  d'éprouvette  à  gaz,  dont  le  fond  est  traversé 
par  deux  fils  conducteurs,  généralement  en  platine, 
qui  permettent  de  faire  passer  des  étincelles  électri- 
ques à  l'intérieur  de  l'appareil  (fig.  28)  ;  il  sert,  d'une 

CHIMIE  7 
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manière  générale,  à  déterminer  la  composition  des 

gaz  qui  peuvent  se  former  ou 
se  détruire  par  l'étincelle  élec- 
trique; on  le  manœuvre  toujours 
sur  la  cuve  à  mercure. 

Pour  trouver  la  composition 
de  l'eau  au  moyen  de  Teudio- 
mètre  on  introduit  dans  cet  ap- 
pareil des  volumes  égaux  d'hy- 
drogène et  d'oxygène,  puis  on  y 
fait  passer  une  étincelle  :  la  com- 
binaison s'effectue  immédiate- 
ment, avec  explosion  ;  il  se  forme 
de  l'eau  qui  se  condense  et  le 
mercure  monte  à  l'intérieur  de 
réprouvette.Si  alors  on  examine 
le  gaz  restant,  on  constate  qu'il 
est  formé  d'oxygène  pur  et  que 
son  volume  est  égal  à  la  moitié 
de  celui  qu'on  avait  employé  : 
les  deux  gaz  se  sont  donc  unis 
dans  le  rapport  de  deux  volumes 
dliydrogène  à  un  volume  d'oxy- 


Fia- 


28.  —  Eudiomc-Lre 
de  Riban. 


Voxijde  de  cuivre. 


3«  Par  synthèse  au  moyen  de 
M.  Dumas,  en  1843,  a  déterminé 
la  composition  en  poids  de  l'eau  en  se  fondant  sur 
ce  fait  bien  connu  que  l'hydrogène  réduit  l'oxyde  de 
cuivre,  au  rouge,  pour  donner  du  cuivre  métallique 
et  de  l'eau. 

L'hydrogène  devant  être  absolument  pur  et  sec,  on 
le  fait  passer  d'abord  dans  une  série  de  tubes  renfer- 
mant des  sels  de  cuivre  et  d'argent,  ainsi  que  de^ 
matières  desséchantes,  pour  éliminer  l'acide  sulfliy- 
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drique,  riiydrogène  pliosphoré,  l'iiydrogene  arsénié  et 
la  vapeur  d'eau  qu'il  renferme  à  l'état  brut;  à  la  suite 
se  trouve  un  tube  témoin  a  anhydride  pliosphorique, 


qui  ne  doit  pas  changer  de  poids  pendant  l'expérience, 
enfin  le  gaz  passe  sur  de  l'oxyde  de  cuivre  chauffé.  La 
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vapeur  d'eau  qui  se  forme  est  recueillie  dans  un  ballon 
vide  où  elle  se  condense  partiellement  et  dans  des 
tubes  à  ponce  sulfurique  ;  un  dernier  tube  témoin 
permet  de  s'assurer  que  toute  la  vapeur  d'eau  a  bien 
été  retenue  (fig.  29). 

L'augmentation  de  poids  de  cette  dernière  partie  de 
l'appareil  donne  la  quantité  d'eau  formée,  la  perte  de 
poids  du  ballon  à  oxyde  de  cuivre  donne  la  quantité 
d'oxvgène  que  cette  eau  contient;  l'hydrogène  est 
alors  connu  par  différence. 

M.  Dumas  a  ainsi  trouvé  que  l'eau  renferme,  pour 
100  parties  en  poids,  88,89  d'oxygène  et  11,11  d'hydro- 
gène; le  rapport  de  ses  deux  composants  est  donc 
égal  à  8,  ce  qui  concorde  avec  sa  composition  en  vo- 
lume, puisque  la  densité  de  l'oxygène  est  16  fois  plus 
grande  que  la  densité  de  l'hydrogène. 

93.  Eaux  potables.  —  L'eau  n'existe  pas  dans  la 
nature  à  l'état  de  pureté  absolue  :  pour  l'avoir  sous 
cette  forme  il  faut  distiller  l'eau  ordinaire.  Celle-ci 
contient  en  dissolution  un  certain  nombre  de  corps 
étrangers,  parmi  lesquels  on  trouve  toujours  les  gaz 
de  l'atmosphère  :  oxygène,  azote,- argon  et  acide  car- 
bonique, ainsi  que  quelques  matières  salines,  qui 
restent  comme  résidu  lorsqu'on  évapore  l'eau  jusqu'à 
siccité. 

Ces  matières  salines  sont  le  plus  souvent  formées 
de  bicarbonate  et  de  sulfate  de  calcium,  avec  un  peu 
de  chlorure  de  sodium  et  d'azotates  alcalins. 

Les  eaux  qui  renferment  une  petite  quantité  de  bi- 
carbonate de  calcium  sont  dites  calcaires,  on  les  re- 
connaît à  ce  qu'elles  rougissent  la  teinture  jaune  de 
campéche;  leur  saveur  est  assez  agréable  et  on  peut 
les  consommer  sans  inconvénient. 

Les  eaux  incrustantes  sont  des  eaux  très  fortement 
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calcaires,  qui  déposent  du  carbonate  de  calcium  à  la 
surface  des  objets  qu'on  yplonge;  elles  sont  nupropres 
à  tout  usage  domestique  et  même  à  l'alimentation  des 
chaudières  à  vapeur. 

Les  eaux  qui  renferment  du  sulfate  de  calcium  (plâtre) 
en  dissolution  sont  appelées  séléniteuses ;  on  les  re- 
connaît à  l'aide  du  chlorure  de  baryum,  acidulé  d'acide 
chlorhydrique,  qui  y  donne  un  précipité  blanc  de  sul- 
fate de  baryum,  insoluble  dans  tous  les  réactifs;  la 
présence  du  calcium  peut  d'ailleurs  y  être  caractérisée, 
ainsi  que  dans  les  eaux  calcaires,  par  l'oxalate  d'am- 
monium, avec  lequel  il  donne  un  précipité  blanc  d'oxa- 
late  de  calcium,  insoluble  dans  l'ammoniaque  et  so- 
luble  dans  l'acide  chlorhydrique.  Les  eaux  séléniteuses 
sont  indigestes  et  doivent  être  rejetées  de  l'alimenta- 
tion. 

Les  chlorures  se  reconnaissent  au  moyen  de  l'azo- 
tate d'argent,  acidulé  d'acide  azotique,  qui  donne  avec 
eux  un  précipité  blanc  de  chlorure  d'argent,  soluble 
dans  l'ammoniaque  et  noircissant  à  la  lumière. 

Pour  déceler  la  présence  des  azotates,  on  évapore  à 
sec  une  petite  quantité  d'eau  et  on  verse  sur  le  résidu 
une  goutte  d'un  mélange  d'acide  sulfurique  et  de  sul- 
fate de  fer  :  il  se  produit  immédiatement  une  colora- 
tion rouge. 

Certaines  eaux,  particulièrement  les  eaux  stagnantes, 
renferment  en  outre  des  matières  organiques  en  dis- 
solution :  on  les  reconnaît  au  moyen  du  permanga- 
nate de  potassium,  qui  est  décoloré,  ou  au  moyen  du 
chlorure  d'or  qui,  à  l'ébullition,  se  décompose  et  pré- 
cipite de  l'or  métallique. 

On  peut  apprécier  rapidement  la  valeur  d'une  eau 
potable  en  l'additionnant  d'une  solution  alcoolique  de- 
savon  :  le  précipité  qui  se  forme  est  d'autant  plus  abon- 
dant que  l'eau  est  moins  pure. 
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Les  eaux  naturelles  contiennent  toujours  des  par- 
ticules solides  en  suspension,  qui  la  troublent  quand 
elles  sont  abondantes;  il  est  alors  nécessaire  de  les 
filtrer.  Pour  éliminer  sûrement  les  microorganismes 
qui  s'y  trouvent  et  qui  parfois  sont  nocifs  (la  fièvre 
typhoïde  se  propage  surtout  par  l'eau),  il  est  néces- 
saire d'employer  des  filtres  à  pores  très  étroits,  que 
l'on  a  soin  de  nettoyer  le  plus  souvent  possible;  la 
bougie  Chamberland,  en  porcelaine  dégourdie,  est  l'un 
des  modèles  les  plus  répandus  de  ce  genre  de  filtres. 

Un  moyen  encore  plus  efficace  de  stériliser  une  eau 
suspecte  est  de  la  faire  bouillir:  il  est  alors  indispen- 
sable de  la  laisser  à  l'air  pendant  quelque  temps  avant 
de  la  consommer,  de  façon  à  ce  qu'elle  reprenne  à 
nouveau  les  gaz  que  l'ébuUition  lui  a  fait  perdre;  au- 
trement elle  serait  fade  et  fort  désagréable  à  boire. 

Eau  oxygénée,  H^O^. 

94.  Propriétés  physiques.  —  L'eau  oxygénée,  ou 
peroxyde  cV hydrogène,  est  un  liquide  incolore,  inodore, 
d'une  saveur  fortement  métallique  et  d'une  consis- 
tance légèrement  sirupeuse;  on  la  reconnaît,  même 
en  dissolution  très  étendue,  par  le  réactif  amyloioduré, 
qu'elle  colore  en  bleu  comme  l'ozone,  ou  par  l'acide 
chromique,  qui  se  change  à  son  contact  en  acide  per- 
chromique  bleu. 

L'eau  oxygénée  est  peu  volatile,  sous  la  pression 
ordinaire;  sa  densité,  par  rapport  à  l'eau,  est  égale  à 
1,452. 

93.  Propriétés  chimiques.  —  La  chaleur  de  forma- 
tion de  l'eau  oxygénée  est  inférieure  à  celle  de  l'eau 
ordinaire;  elle  est  donc  endothermique  par  rapport  à 
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celle-ci  et  par  suite  montre  une  grande  tendance  à  se 
décomposer  en  eau  et  oxygène  libre.  La  chaleur,  l'agi- 
tation, le  contact  d'un  corps  poreux  (bioxyde  de  man- 
ganèse, charbon  en  poudre,  mousse  de  platine,  etc.), 
la  seule  influence  du  temps  même  suffisent  à  la  dé- 
truire d'une  manière  complète,  et  comme  elle  dégage 
ainsi  une  grande  quantité  d'oxygène,  l'eau  oxygénée 
est  un  oxydant  énergique,  dans  beaucoup  de  cas  com- 
parable à  l'ozone. 

Comme  l'ozone  elle  transforme  l'acide  sulfureux  en 
acide  sulfurique,  l'acide  arsénieux  en  acide  arsénique, 
les  sulfures  en  sulfates;  elle  n'attaque  pas  l'acide  chlo- 
rhydrique  ni  ses  sels,  mais  décompose  immédiatement 
l'acide  iodhydrique  et  les  iodures. 

2KI  +  2K0H  +  21 . 

Enfin  elle  détruit,  en  les  oxydant,  un  grand  nombre 
de  matières  colorantes,  particulièrement  celles  d'ori- 
gine animale. 

96.  Préparation.  —  On  prépare  l'eau  oxygénée  par 
le  procédé  de  Thénard,  qui  consiste  âtraiter  le  bioxyde 
de  baryum,  vers  0  degré,  par  l'acide  chlorhydrique 
étendu. 

Ba02  +  2HC1  =  BaCP  +  H202. 

Pour  séparer  le  baryum  de  son  chlorure,  on  ajoute 
au  liquide  un^  léger  excès  d'acide  sulfurique,  qui  ré- 
génère en  même  temps  l'acide  chlorhydrique, 

BaCP  +  S0^H2  ^  sO'^Ba  +  2HC1 

puis  on  réajoute  du  bioxyde,  et  ainsi  de  suite  à  plu- 
sieurs reprises. 
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Finalement  on  filtre  et  on  précipite  le  chlorure  de 
baryum  par  la  quantité  juste  nécessaire  de  sulfate 
d'argent. 

BaC12 -4- S0iAg2  z=z  SO^Ba  +  2AgCl . 

On  obtient  ainsi  de  l'eau  oxygénée  étendue,  suffi- 
sante pour  ses  emplois  industriels;  pour  l'avoir  pure 
il  faut  éliminer  par  quelques  gouttes  d'acide  phospho- 
rique  l'oxyde  de  fer  et  l'alumine  qu'elle  renferme 
presque  toujours  et  concentrer  à  froid,  dans  le  vide 
sec  :  l'eau  s'évapore  et  l'eau  oxygénée,  moins  volatile, 
finit  par  rester  seule;  elle  dégage  alors,  en  se  décom- 
posant, 475  fois  son  volume  d'oxygène. 

Usages.  —  L'eau  oxygénée  sert  à  blanchir  les  che- 
veux, les  plumes  et  l'ivoire,  ou  à  restaurer  les  pein- 
tures à  base  de  céruse  :  son  effet  est  dans  ce  cas  de 
transformer  en  sulfate  blanc  la  pellicule  noire  de  sul- 
fure de  plomb  qui  se  forme  à  la  longue,  par  contact 
avec  l'air,  sur  tous  les  sels  plombiques. 

Soufre. 

97.  Propriétés  physiques.  —  Le  soufre  est  un  corps 
solide  jaune,  inodore,  insipide,  cassant,  mauvais  con- 
ducteur et  par  suite  électrisable  par  frottement. 

Son  seul  aspect  permet  de  le  reconnaître  à  pre- 
mière vue. 

Le  soufre  est  insoluble  dans  l'eau;  son  meilleur  dis- 
solvant,-quand  il  est  cristallisé,  est  le  sulfure  de  car- 
bone CS2. 

Le  soufre  est  trimorphe  ;  on  l'obtient  en  longs 
prismes  clinorhombiques  quand  on  le  fait  cristalliser 
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à  cliaud,  par  exemple  par  voie  de  fusion;  il  prend  la 
l'orme  d'octaèdres  orthorliombiques  quand  on  le  fait 
cristalliser  à  froid,  en  laissant  s'évaporer  lentement 
une  solution  de  soufre  dans  le  sulfure  de  carbone; 
enfin  M.  Engel  a  reconnu  récemment  que  le  soufre 
qui  se  sépare  d'un  mélange  d'iiyposulfîte  de  sodium  et 
d'acide  clilorhydrique  prend  la  forme  de  rhomboèdres 
quand  on  le  fait  cristalliser  dans  le  chloroforme. 

Les  cristaux  de  soufre  clinorhombiques  se  trans- 
forment peu  à  peu,  à  froid,  en  petits  octaèdres  ;  inver- 
sement les  cristaux  octaédriques  se  changent  en 
aiguilles  prismatiques  quand  on  les  maintient  long- 
temps à  l'étuve,  vers  100  degrés. 

On  connaît  enfin  le  soufre  à  l'état  amorphe  :  il  est 
alors  pulvérulent  et  insoluble  dans  tous  les  réactifs; 
cette  variété  de  soufre  existe  dans  la  fleur  de  soufre 
du  commerce,  d'où  on  peut  l'extraire  par  lavages  au 
.  sulfure  de  carbone. 

Le  soufre  fond  vers  115  degrés  en  un  liquide  jaune, 
très  mobile  et  très  fluide;  si  on  continue  à  le  chauffer 
on  le  voit  bientôt  devenir  brun  et  visqueux,  si  bien 
qu'à  250  degrés  il  est  presque  impossible  de  le  couler. 
Au-dessus  de  cette  température  il  se  fluidifie  à  nou- 
veau et  entre  en  ébuUition  à  447  degrés. 

Si  on  le  coule  dans  l'eau  froide  lorsqu'il  est  très 
chaud,  on  le  voit  prendre  la  forme  de  soufre  mou,  qui 
est  élastique  comme  le  caoutchouc.  Ce  soufre  mou  est 
un  mélange  de  soufre  cristallisable  et  de  soufre 
amorphe,  il  redevient  dur  et  cassant  au  bout  de  quel- 
ques jours. 

'  La  densité  de  vapeur  du  soufre,  prise  à  haute  tem- 
pérature, est  égale  à  2,2,  chifl're  qui  concorde  avec  la 
théorie;  au  rouge  naissant  elle  est  beaucoup  plus  con- 
sidérable et  par  conséquent  anormale  (6,0,  d'après 
Dumas,  à  500°). 

7. 
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98.  Propriétés  chimiques.  —  Le  soufre  est  à  la  fois 
électro-positif  et  électro-négatif  :  dans  ce  dernier  cas 
il  ressemble  à  l'oxygène  et  donne  en  général  des  com- 
binaisons du  même  ordre. 

Le  soufre  prend  feu  dans  l'oxygène  vers  250  degrés 
et  brûle  avec  une  flamme  bleue  en  donnant  de  l'anhy- 
dride sulfureux,  mélangé  avec  une  trace  d'anhydride 
sulfurique;  il  s'unit  directement  au  chlore,  au  brome 
et  à  l'iode  pour  donner  les  chlorure,  bromure  et  iodure 
de  soufre  S^CP,  Smr^  et  S^P;  il  se  combine  au  phos- 
phore ordinaire  avec  une  violente  explosion  ;  il  donne 
avec  le  carbone,  au  rouge,  le  sulfure  de  carbone  CS^; 
enfin  il  transforme  presque  tous  les  métaux  en  sul- 
fures :  l'attaque  commence  souvent  à  froid,  c'est  ce 
qui  a  lieu  avec  le  fer  et  même  avec  le  mercure  et  l'ar- 
gent, qui  noircit  au  seul  contact  du  soufre.  L'or  et  le 
platine  résistent  à  peu  près  complètement,  le  zinc  et 
l'aluminium  ne  sont  que  fort  peu  attaqués. 

Tous  les  corps  oxydants  doués  de  quelque  énergie 
transforment  le  soufre  en  acide  sulfurique  ou  en  acide 
sulfureux  :  c'est  le  cas  de  l'ozone,  des  peroxydes  mé- 
talliques, de  l'acide  azotique  et  même  de  l'acide  sul- 
furique. 

2S  4-  Mn02  =.  MnS  -f  SO2 . 
S  +  6Az03H=r  SO^^H2  +  6Az02+2H20.  ' 
S  +  2SO'^H2  =  3S02 -f  2H20 . 

Le  soufre  se  dissout  dans  les  lessives  alcalines  bouil- 
lantes, en  donnant  un  persulfure  de  couleur  orangée, 
enfin  il  attaque  certaines  matières  organiques,  soit 
pour  s'y  combiner,  soit  pour  leur  enlever  de  l'hydro- 
gène, avec  lequel  il  forme  de  l'acide  sulfhydrique. 

Le  caoutchouc  s'unit  facilement  au  soufre  pour 
donner  ce  qu'on  appelle  vulgairement  le  caoutchouc 
vulcanisé. 
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99.  Préparation.  —  Le  soufre  se  fabrique  indus- 
triellement avec  le  minerai  des  solfatares,  mélange 
de  soufre  libre  et  de  matières  terreuses,  qui  se  trouve 
au  voisinage  des  volcans.  On  rencontre  parfois  dans 
ce  minerai  de  beaux  cristaux  octaédriques,  identiques 
à  ceux  qu'on  obtient  artificiellement  par  dissolution 
dans  le  sulfure  de  carbone. 

En  Sicile  on  sépare  le  soufre  de  sa  gangue  par  voie 


Fig.  30.  —  Fourneau  de  galère. 


de  fusion,  en  se  servant  comme  combustible  du  soufre 
lui-même;  pour  cela  on  forme  avec  le  minerai  de 
grandes  meules,  entourées  de  murs,  que  l'on  nomme 
ealcaroni,  et  on  met  le  feu  à  la  masse  en  jetant  dans 
l'intérieur,  par  des  cheminées  disposées  à  cet  effet, 
des  broussailles  enflammées  :  la  combustion  échauffe 
le  soufre,  qui  se  liquéfie  peu  à  peu  et  vient  couler  au 
dehors,  suivant  la  ligne  de  plus  grande  pente  :  on  en 
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recueille  ainsi  environ  les  deux  tiers  de  ce  que  ren- 
fermait le  minerai. 

En  Calabre  on  traite  le  minerai  de  soufre  par  distil- 
lation, dans  un  fourneau  de  galère  (fîg.  30),  ce  qui 
permet  d'en  extraire  à  peu  près  la  totalité  du  produit 
utile,  mais  l'augmentation  de  rendement  est  compensée 
par  la  dépense  qu'occasionne  le  combustible  néces- 
saire au  chauffage  des  fours. 

Dans  les  pays  qui  ne  possèdent  pas  de  mines  de 
soufre,  on  peut  se  procurer  ce  corps  en  distillant  la 
pyrite  ou  bisulfure  de  fer  FeS^  dans  des  cornues  en 
terre  réfractaire,  chauffées  au  rouge  vif. 

3FeS2  =  Fe3S4-}-2S. 

Le  soufre  fabriqué  par  l'une  ou  l'autre  de  ces  mé- 
thodes est  assez  impur,  on  le  raffine  par  distillation. 
Les  appareils  qui  servent  au  raffinage  du  soufre  sont 
essentiellement  formés  par  une  cornue  A  où  le  soufre 
brut  entre  en  ébullition,  et  une  chambre  de  conden- 
sation B,  en  métal  ou  en  maçonnerie,  où  la  vapeur  de 
soufre  vient  prendre,  suivant  la  température,  l'état 
pulvérulent  (fleur  de  soufre)  ou  l'état  liquide  (fig.  31)  : 
dans  ce  dernier  cas  on  coule  le  soufre  fondu,  au  furet 
à  mesure  de  sa  production,  dans  djes  moules  en  bois 
qui  lui  donnent  sa  forme  commerciale  de  canons 
cylindro-coniques. 

Usages,  —  Le  soufre  sert  à  préparer  toutes  ses  com- 
binaisons :  acide  sulfureux,  acide  sulfurique,  sulfites, 
sulfates,  hyposulfites,  sulfures  métalliques,  sulfure  de 
carbone,  etc.,  à  fabriquer  les  allumettes  et  la  poudre 
à  canon,  à  vulcaniser  le  caoutchouc,  à  faire  des  mou- 
lages ou  des  scellements  ;  enfin  on  l'emploie  en  agri- 
culture, sous  forme  de  fleur  de  soufre,  pour  combattre 
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Voïdium  de  la  vigne,  et  en  médecine  pour  le  traitement 
des  maladies  de  peau.  C'est,  en  résumé,  l'un  des  mé- 


Fig.  31.  —  Raffinage  du  soufre. 


talloïdes  les  plus  utiles  qui  existent;  peut-être  le  plus 
utile  de  tous  après  l'oxygène  et  le  carbone. 

Hydrogène  sulfuré,  H^S. 

100.  —  Le  soufre  donne  avec  l'hydrogène  deux  com- 
binaisons différentes  :  l'hydrogène  sulfuré  ou  acide 
sulfhydrique  H^S  et  le  bisulfure  d'hydrogène  H-S-.  Ces 
deux  composés  correspondent  à  leau  et  à  leau  oxy- 


122  HYDROGÈNE    ET  MÉTALLOÏDES 

gênée,  nous  n'étudierons  ici  que  le  premier,  qui  est  le 
plus  important. 

101.  Propriétés  physiques.  —  L'hydrogène  sulfuré 
est  un  gaz  incolore,  reconnaissable  à  son  odeur  fétide, 
qui  ressemble  à  celle  des  œufs  pourris  ;  on  peut  dé- 
celer sa  présence  dans  les  mélanges  gazeux  qui  n'en 
renferment  que  des  traces  au  moyen  de  l'acétate  de 
plomb,  avec  lequel  il  donne  un  précipité  noir  de  sul- 
fure de  plomb. 

L'hydrogène  sulfuré  a  pour  densité  1,1912,  l'eau  en 
dissout  trois  fois  son  volume  à  la  température  ordi- 
naire. Les  dissolutions  d'acide  sulfhydrique  doivent 
être  faites  avec  de  l'eau  bouillie  et  maintenues  à  l'abri 
de  l'air,  pour  éviter  l'action  décomposante  de  l'oxygène 
qui  en  précipite  du  soufre. 

H^S-f  0  =  H20-f-S. 

On  peut  le  liquéfier,  à  l'exemple  de  Faraday,  en  dé- 
composant par  la  chaleur  le  bisulfure  d'hydrogène 
dans  un  tube  en  V  renversé  dont  la  branche  vide  est 
refroidie  par  un  mélange  réfrigérant;  le  bisulfure  se 
dédouble  en  soufre  octaédrique  qui  se  dépose  et  en 
hydrogène  sulfuré  qui  se  liquéfie  par  sa  propre  pres- 
sion dans  la  branche  froide  du  tube  .(fig.  18). 

L'acide  sulfhydrique  liquide  bout  à  —  74  degrés  et 
se  congèle  à  —  85  degrés. 

Le  charbon  de  bois,  à  cause  de  sa  porosité,  l'absorbe 
très  bien,  même  lorsqu'il  est  dissous  dans  l'eau.  On 
profite  souvent  de  cette  propriété  pour  purifier  les 
eaux  stagnantes  qui  en  contiennent  :  il  suffit  de  les 
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filtrer  sur  un  lit  de  charbon  de  bois  pour  leur  faire 
perdre  toute  odeur. 

L'In'drogène  sulfuré  est  un  poison  violent  :  il  pro- 
duit, quand  on  le  respire  en  quantité  un  peu  trop  forte, 
des  asphyxies  brusques  qui  lui  ont  valu  le  nom  de 
plomb;  son  meilleur  antidote  est  le  chlore  dilué. 

Il  est  beaucoup  moins  dangereux  dans  les  voies  di- 
gestives  et  on  peut  boire  impunément  ses  dissolutions. 
Les  eaux  minérales  dites  sulfureuses  en  renferment 
toujours  à  l'état  libre,  à  côté  de  sulfures  alcalins  ou 
alcalino-terreux. 

102.  Propriétés  chimiques.  —  L'hydrogène  sulfuré 
est  constitué  comme  l'eau,  mais  il  est  infiniment  moins 
stable  et  se  décompose  sous  une  foule  d'influences. 

Sa  dissociation  est  déjà  sensible  à  400  degrés  ;  l'air 
humide  le  détruit  lentement,  à  froid,  en  donnant  de 
l'eau  et  un  dépôt  de  soufre;  en  présence  de  corps 
poreux  il  peut  même  le  changer  en  acide  sulfurique. 

H2S  +  40  =  S04H2. 

L'acide  sulfhydrique  brûle  à  l'air  avec  une  flamme 
bleue  :  quand  l'oxygène  est  en  excès  il  se  produit  de 
l'eau  et  de  l'acide  sulfureux. 

H2S  +  30        H20  +  S02. 

Dans  le  cas  contraire  il  y  a  dépôt  de  soufre. 

Tous  les  oxydants  le  détruisent  en  donnant,  suivant 
leur  énergie,  soit  de  l'eau  et  du  soufre,  soit  de  l'acide 
sulfurique. 

H2S  +  H202  =  2H20  +  S. 
H2S  +  8Az03H  =  S04H2  -f  8Az02  +  4H20. 

Il  décompose  même  l'acide  sulfureux  et  l'acide  sul- 
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furique  concentré  ;  dans  le  premier  cas  il  peut  se 

former  de  l'acide  pentathionique. 

■  2H2S+S02  =  2H20  +  3S. 
5H2S  +  5S02  =  +  5S  +  4W0 . 

3H2S  +  S04H2  =  4H20  +  4S . 

Il  réduit  l'acide  chromique,  transforme  les  sels  fer- 
riques  en  sels  ferreux,  l'acide  arsénieux  en  sulfure 
d'arsenic,  etc. 

Fe2C16  +  H2S  =  2FeC12  +  2HC1  +  S. 
As203  +  3H2S  =  As2S3  +  3H20. 

Le  chlore,  le  brome  et  l'iode  (ce  dernier  seulement 
en  présence  de  l'eau),  le  décomposent  en  s'emparant 
de  son  hydrogène. 

H2S  +  2C1  =  2HC1  +  S. 

Les  métaux  alcalins  donnent  avec  lui  des  sulfhy- 
drates  comparables  aux  hydrates  ordinaires,  les  autres 
des  sulfures  proprement  dits. 

Na  +  H2S  =  NaSH  +  H. 
Cu  +  H2S  =  CuS  +  2H. 

L'argent  noircit  dans  l'air  chargé  d'acide  sulfhydrique 
parce  qu'il  se  recouvre  d'une  couche  mince  de  sulfure 
d'argent. 

Le  mercure  n'est  pas  attaqué  à  froid. 

L'acide  sulfhydrique  rougit  nettement  le  tournesol 
et  s'unit  à  toutes  les  bases  pour-  donner  des  sulfures 
ou  des  sulfhydrates  ;  son  énergie,  en  tant  qu'acide,  est 
comparable  à  celle  de  l'acide  carbonique. 

Il  décompose  tous  les  sels  de  métaux  lourds,  dont  il 
précipite  le  métal  à  l'état  de  sulfure. 

SO^Cu-l- H2S  =  SO^ffi  +  CuS. 
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Cette  réaction  est  utilisée  en  analyse,  à  cause  de  la 
coloration,  souvent  caractéristique,  du  précipite  qui  se 
forme. 

Il  n'agit  pas  sur  les  sels  alcalins  ou  alcalino-terreux, 
non  plus  que  sur  les  sels  d'aluminium,  de  chrome,  de 
fer  et  de  manganèse. 

103.  Composition.  —  Pour  déterminer  la  composition 
de  l'hydrogène  sulfuré,  on  le  décompose  en  cloche 
courbe  parle  cadmium  ou  Tétain  (l»,  chauffes  au  rouge 
sombre.  L'expérience  montre  que  le  volume  de  l'hy- 
drogène restant  est  égal  à  celui  de  l'acide  sulfhydrique, 
donc  ce  dernier  renferme,  comme  la  vapeur  d'eau, 
son  propre  volume  d'hydrogène.  Le  calcul  des  densités 
montre  qu'il  renferme  également  la  moitié  de  son  vo- 
Itime  de  vapeur  de  soufre. 

104.  Préparation.  —  L'acide  sulfhydrique  ne  se  pro- 
duit que  difticilement  par  synthèse  ;  on  l'obtient  pra- 
tiquement en  décomposant  un  sulfure  métallique  par 
un  acide  fort. 

Quand  on  ne  tient  pas  à  l'avoir  tout  à  fait  pur  on 
traite  le  sulfure  de  fer  artiticiel  FeS  par  l'acide  sulfu- 
rique  ou  l'acide  chlorhydrique  étendus,  à  froid,  dans 
les  mêmes  appareils  qui  servent  à  la  préparation  de 
l'hydrogène  ('lig.  32». 

FeS  +  SO^H^  =  SO^Fe  —  H^S. 

Le  gaz  est  alors  souillé  d'un  peu  d'hydrogène  libre, 
quelquefois  même  d'hydrogène  phosphoré  ou  d'hydro- 
gène arsénié. 


1.  Le  sodium  ne  conviendrait  pas  parce  qu'il  ne  décompose 
qu'en  partie  l'acide  sulfhydrique  l  102  k 
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On  l'obtient  à  l'état  de  pureté  complète  en  chauffant 
dans  un  ballon  du  sulfure  d'antimoine  naturel  {stibine 
des  minéralogistes)  avec  de  l'acide  chlorhydrique  con- 
centré. 

Sb2S3  +  6HC1  =  2SbCP  4- 3H2S. 

On  dessèche  le  gaz  sur  du  chlorure  de  calcium  et 
on  le  recueille  sur  la  cuvé  à  mercure. 

Ses  dissolutions  se  préparent  en  faisant  passer  le 
gaz  dans  un  appareil  de  Woolf. 


Eig.  32.  —  Prcpiration  de  l'acide  sulfhydriqiie. 

État  naturel.  —  L'acide  suif  hydrique  se  rencontre 
en  dissolution  dans  un  grand  nombre  d'eaux  minérales 
naturelles  (Enghien,  Barèges,  Uriage,  etc);  il  résulte 
de  l'action  de  l'acide  carbonique  sur  le  sulfure  de  cal- 
cium qui  l'accompagne  presque  toujours  et  provient 
lui-même  de  la  réduction  du  sulfate  de  calcium  (plâtre) 
par  certaines  algues,  caractéristiques  des  eaux  sulfu- 
reuses, qu'on  appelle  sulfupaires. 


S0^Ca-40  =  CaS. 
CaS  +  H20  4-  C02  =  C03Ca  +  H2S. 
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L'acide  sulfhydrique  se  dégage  aussi  des  fissures  du 
sol,  dans  les  régions  volcaniques  :  c'est  lui  qui  donne 
naissance  au  phénomène  connu  sous  le  nom  fume- 
rolles. 

Usages.  —  L'acide  sulflivdrique  n'est  employé  que 
dans  les  laboratoires,  comme  réactif  d'analyse. 
Il  a  été  isolé  pour  la  première  fois  par  Scheele. 

Composés  oxygénés  du  soufre. 

105.  —  Le  soufre  est  de  tous  les  corps  simples  connus 
celui  qui  fournit  le  plus  grand  nombre  de  composés 
oxygénés  ;  tous  sont  acides  et  nettement  bibasiques, 
nous  en  donnerons  d'abord  la  liste  complète. 


Anhydride  sulfureux  

S02 

Anhydride  sulfurique  

S03 

A  n  h  y  d  r  i  d  e  p  e  r  s  u  1  f  u  r  i  q  u  e 

Acide  hydrosulfureux  

S02H2 

Acide  hyposulfureux  

,       '  S203H2 

Acide  hyposulfurique  

S206H2 

Acide  sulfurique  

. . .  S0'^H2 

Acide  pyro sulfurique  

.  .  .  S20'7H2 

Acide  persulfurique  

S20BH2 

Acide  trith ionique  

S30CH2 

Acide  tétrathionique  

S406H2 

Acide  pentathionique  

.  .  .  S'^06H2 

Anhydride  sulfureux,  SO2. 

106.  Propriétés  physiques.  —  L'anhydride  sulfureux 
est  un  gaz  incolore,  d'une  odeur  piquante  caractéris- 
tique, et  très  lourd;  sa  densité  est  égale  à  2,23.  L'eau 
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en  absorbe  80  volumes  à  0  degré  et  50  volumes  à  15  de- 
grés ;  ses  dissolutions  sont  très  oxydables  et  par  con- 
séquent doivent  être  conservées  à  l'abri  du  contact  de 
l'air. 

L'anhydride  sulfureux  se  liquéfie  sous  trois  atmos- 
phères de  pression,  à  la  température  ordinaire,  ou 
à  _  10  degrés  sous  la  pression  normale.  C'estalorsun 
liquide  incolore,  très  mobile,  de  densité  1,45,  qui  pro- 
duit un  froid  de  —  68  degrés  quand  on  l'évaporé  dans 
le  vide  ou  de  —  50  degrés  quand  on  y  fait  passer  un 
rapide  courant  d'air  sec.  M.  Pictet  l'a  utilisé  dans  des 
machines  spéciales,  où  il  passe  successivement  de 
l'état  liquide  à  l'état  gazeux,  par  évaporation,  et  de 
l'état  gazeux  à  l'état  liquide,  par  compression,  pour 
fabriquer  la  glace  industriellement. 

L'acide  sulfureux  liquide  se  congèle  dans  un  mélange 
de  neige  carbonique  et  d'éther,  à  —  75  degrés. 

Le  gaz  sulfureux  est  très  bien  absorbé  par  le  charbon 
de  bois  et  traverse  très  aisément  les  parois  colloïdales 
du  caoutchouc. 

107.  Propriétés  chimiques.  —  L'anhydride  sulfureux 
sec  est  très  stable;  M.  H.  Sainte-Claire  DeviUe  a 
montré  qu  il  se  dissocie  au  rouge  blanc  au  moyen  de 
son  tube  chaud  et  froid  déjà  décrit  (§  65).  Le  tube 
intérieur  se  recouvre  d'une  couche  noire  de  sulfure 
d'argent,  produit  par  l'union  directe  de  la  vapeur  de 
soufre  avec  le  métal  du  tube,  et  d'anhydride  sulfurique, 
reconnaissable  aux  fumées  blanches  qu'il  donne  à  l'air 
humide.  Cet  anhydride  sulfurique  résulte  de  la  com- 
binaison du  gaz  '  sulfureux  en  excès  avec  l'oxygène 
provenant  de  sa  dissociation. 

L'anhydride  sulfureux  se  combine  par  addition  à 
divers  corps  simples,  vis-à-vis  desquels  il  joue  le  rôle 
d'un  véritable  radical  {sulfurylë)  ;  c'est  ainsi  qu'il  donne 
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avec  l'oxygène,  en  présence  de  mousse  de  platme 
chaude,  l'anliydride  sulfurique  SO^  ;  a  cliaud  ou  sous 
l'action  des  corps  poreux,  il  donne  avec  le  chlore  et  le 
brome  les  chlorure  et  bromure  de  sulfuryle  SO-CP  et 
S02Br2. 

L'anhydride  sulfureux  n'entretient  pas  à  proprement 
parler  la  combustion  :  une  allumette  enflammée  s'y 
éteint  instantanément.  Cependant  les  corps  très  com- 
bustibles peuvent  y  brûler  avec  incandescence,  c'est 
le  cas  du  potassium,  de  l'étain,  de  l'arsenic,  etc.,  qui 
s'unissent  à  la  fois  à  ses  deux  éléments. 

3S02  +  6As  =:  2As203  +  As^ss. 

L'hydrogène  le  réduit  à  chaud,  en  donnant  de  l'eau 
et  de  l'acide  sulfhydrique. 

En  présence  de  l'eau,  l'acide  sulfureux  a  une 
grande  tendance  à  fixer  un  atome  d'oxygène  pour  se 
changer  en  acide  sulfurique  ;  l'oxygène  de  l'air  suffit 
à  produire  lentement  cette  transformation,  tous  les 
corps  oxydants,  acide  azotique,  chlore,  brome,  iode, 
acide  chromique,  etc.,  la  provoquent  immédiatement. 

S02  +  2Az03H  =  SO^H^  +  2Az02 . 
S02  +  2H20  +  2C1     S04H2  +  2HC1 . 
3S02  _|_  2Cr03  —  Cr2  (SO'O^. 

Sulfate  do  chrome. 

En  conséquence,  l'acide  sulfureux  humide  est  un 
réducteur  énergique  ;  on  l'emploie  fréquemment  pour 
transformer  les  sels  ferriques  en  sels  ferreux,  l'acide 
arsenique  en  acide  arsenieux,  pour  précipiter  le  sélé- 
nium de  l'acide  sélénieux,  etc. 

Fe2  (S04)3  +  S02  +  2H20  =  2S04Fe  +  2SO^H2. 

Sulfate  ferrique.  Sulfate  ferreux. 

As20"^  -f-  2S02  +  2H20  ==:  As203  +  2S04H2. 
Se02  +  2S02  +  2H20  =  Se  +  2S04H2. 
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Il  détruit  la  plupart  des  matières  colorantes  d'ori- 
gine végétale  en  les  désoxydant. 

Avec  les  peroxydes  métalliques,  il  donne  des  sul- 
fates ou  des  hyposulfates. 

Mn02  -f  S02  =  SO^Mn  (à  chaud). 
Mn02  +  2S02 z=  S206Mn  (à  froid). 

L'hydrogène  sulfuré  le  décompose  en  donnant  de 
l'acide  pentathionique  et  du  soufre  ;  enfin,  l'hydro- 
gène naissant  le  réduit  à  l'état  d'acide  hydrosulfureux 
ou  d'acide  sulfhydrique. 

S02-f  2H=:S02H2. 
S02  +  6H  =  H2S  +  2H20. 

L'acide  sulfureux  est  un  acide  assez  énergique,  qui 
attaque  les  métaux  vulgaires  et  déplace  l'acide  carbo- 
nique de  ses  sels  ;  il  est  bibasique  et  donne  avec  les 
oxydes  alcalins  des  sulfites  neutres,  de  la  forme 
S0-^^M2,  et  des  sulfites  acides,  vulgairement  bisulfites, 
de  la  forme  S03HM.  Les  bisulfites  se  changent  en  hy- 
drosulfites sous  l'action  de  l'hydrogène  naissant. 

S03HNa  +  2R  =  WO  +  S02HNa.  ' 

103.  Composition. —  L'anhydride  sulfureux  est  formé 
par  la  combinaison  de  un  volume  de  vapeur  de  soufre 
avec  deux  volumes  d'oxygène,  condensés  en  deux  ; 
pour  le  démontrer  on  fait  brûler  du  soufre  dans  un 
ballon  à  long  col,  rempli  d'oxygène  sur  la  cuve  à 
mercure  (fig.  33),  et  on  constate  que  le  volume  du  gaz 
sulfureux  produit  est,  après  refroidissement,  égal  au 
volume  de  l'oxygène  primitif.  Le  calcul  des  densités 
donne  ensuite  le  volume  de  la  vapeur  de  soufre. 
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109.  Préparation.  —  Dans  riiiiUistrie,  on  prépare 
l'acide  sulfureux  en  brûlant  du  soufre  ou  de  la  pyrite 
à  Tair  :  il  est  alors  mélangé  avec  une  grande  quan- 
tité d'azote. 

Dans  les  laboratoires,  on  le  prépare  en  chauffant  de 
l'acide  sulfurique,  dans  un  ballon  ou  une  bouteille  en 


Fig.  33.  —  SyLtiiiS-  ae  Tacvde  suiiurciix. 


fer,  avec  un  métal  qui  ne  décompose  pas  l'eau,  comme 
le  cuivre  ou  le  mercure,  ou  encore  avec  un  métalloïde 
facilement  oxydable,  comme  le  soufre  ou  le  charbon  ; 
avec  ce  dernier  l'acide  sulfureux  est  mélange  d'acide 
carbonique  ihg.  34)  : 

2S0^H--^  +  Cu     SO^Cu  —  SO-^  -f  2RK). 
2SO^H2  —  S  =  3S02  +2H20. 
9S04H2  _  C  =  280^  4-  C02  —  2W0. 

Etat  naturel .  —  L'acide  sulfureux  se  rencontre 
quelquefois  dans  l'atmosphère  en  proportion  sensible 
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il  provient  ordinairement  de  la  combustion  de  ma- 
tières sulfurées,  par  exemple  de  la  houille  pyriteuse. 


Fig.  3i.  —  PréparatioQ  de  l'acide  SLilfureux. 


Les  volcans  en  éruption  en  dégagent  des  quantités 
considérables. 

Usages.  —  L'acide  sulfureux  sert  surtout  à  la  fabri- 
cation de  l'acide  sulfurique;  on  l'emploie  aussi  pour 
préparer  les  sulfites,  liyposulfîtes  et  hydrosulfites,  pour 
blanchir  la  laine  et  la  soie,  sur  lesquelles  le  chlore  n'a 
que  peu  d'action.  A  l'état  liquide  il  sert  comme  réfri- 
gérant, pour  fabriquer  la  glace  artificielle,  enfin,  il 
peut  rendre  des  services  comme  antiseptique. 

Acide  hyposulfureux,  S^O^H^. 

110.  Propriétés.  —  L'acide  hyposulfureux  est  incon- 
nu à  l'état  libre  ;  en  effet,  il  se  décompose,  dès  qu'on 
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le  sépare  de  ses  sels,  en  acide  sulfureux  et  soufre,  qui 
se  précipite  à  Tétat  amorphe. 

SWH^z^SO^-f  H20+S. 

Ses  sels  cristallisent  bien  et  se  conservent  sans 
altération  à  Tair  :  les  plus  communs  sont  Thyposul- 
fîte  de  sodium  S^O^Xa^  et  l'iiyposultlte  de  calcium, 
S-O^Ca.  Les  oxydants  énergiques  les  changent  en  sul- 
fates ;  Fiode  les  métamorphose  en  tétrathionates: 

2S203Xa^  —  21  =  S'^O^XV  -  2XaI. 

111.  Préparation.  —  On  prépare  l'hyposulfite  de 
sodium  en  faisant  bouillir  une  dissolution  de  sulfite 
neutre  de  sodium  avec  de  la  fleur  de  soufre  : 

SO-^Xa2  +  S=iS203Xa2, 

ou  bien  en  faisant  passer  un  courant  d'anhydride  sul- 
fureux dans  une  solution  de  sulfure  de  sodium  : 

2Na2S  -f  3S02  =  2S'-0^:S'à'-  +  S. 

L'hyposulfite  de  calcium  se  forme  par  oxydation  à 
l'air  des  eharrées  de  soude  (sulfure  de  calcium  résidu 
de  la  fabrication  du  carbonate  de  soude  par  le  procédé 
Leblanc)  ;  on  peut  l'en  retirer  par  un  simple  lavage  à 
l'eau. 

Usages.  —  Les  hyposulfites  servent  dans  l'industrie 
comme  antichlores,  c'est-à-dire  pour  enlever  aux 
étoffes  blanchies  au  chlore  l'odeur  désagréable  qu'elles 
conservent;  on  se  sert  aussi  beaucoup  de  l'hyposul- 
fite de  sodium  en  photographie  ^onv  fixer  les  épreuves, 
c'est-à-dire  pour  dissoudre  les  sels  haloïdes  d'argent, 
•qui  n'ont  pas  été  impressionnés  par  la  lumière. 

CHIMIE  g 
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Anhydride^  sulfurique,  SO^. 

112.  Propriétés  physiques.  —  L'anhydride  sulfurique 
est  un  corps  solide  blanc,  cristallisé  en  aiguilles  très 
fines,  longues  et  soyeuses  ;  il  répand  à  l'air  d'épaisses 
fumées  blanches,  d'odeur  suffocante. 

Quand  il  est  fraîchement  préparé,  l'anhydride  sul- 
furique fond  à  18^  et  bout  à  47^  ;  à  la  longue,  son  point 
de  fusion  s'élève  et  peut  monter  jusque  vers  100^  (de 
Marignac). 

113.  Propriétés  chimiques.  —  L'anhydride  sulfurique 
se  décompose  par  la  chaleur  rouge  en  anhydride  sul- 
fureux et  oxygène  ;  tous  les  corps  oxydables  le  rédui- 
sent à  l'état  d'anhydride  sulfureux,  le  phosphore 
même  brûle  avec  flamme  dans  sa  vapeur  : 

2S03+  S=r3S02. 

L'anhydride  sulfurique  est  très  avide  d'eau  ;  il  s'y 
combine  avec  violence,  en  faisant  entendre  un  bruis- 
sement semblable  à  celui  d'un  fer  rouge,  pour  donner 
l'acide  sulfurique  ordinaire  SO'^H^  :  aussi  est-ce  un  dés- 
hydratant énergique,  qui  décompose  et  charbonne  un 
grand  nombre  de  matières  organiques  oxygénées. 

Avec  les  hydrocarbures,  il  donne  lieu  quelquefois  à 
des  combinaisons  régulières  ;  il  s'unit  notamment  au 
benzène  C^H^,  pour  former  l'acide  phéntjlsulfureux 
ou  phènesulfoniqae  C6H5(S03H),  que  les  alcalis  trans- 
forment en  phénol  C^H5(0H). 

L'anhydride  sulfurique  ne  rougit  pas  le  tournesol 
sec,  mais  il  se  combine  aux  oxydes  métalliques  pour 
donner  des  sulfates.  '  - 

114.  Préparation.  — Dans  les  laboratoires,  on  prépare 
l'anhydride  sulfurique  en  distillant  l'acide  pyrosulfu- 
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rique  à  une  douce  température,  vers  50*^,  dans  une 
cornue  de  verre,  dont  le  col  communique  avec  un  ré- 


Fig.  35.  —  Préparation  de  l'anhydride  sulfurique. 

frigérant  bien  refroidi  (fîg.  35)  ;  il  reste  comme  résidu 
de  Tacide  sulfurique  ordinaire  : 

S20"H2=S03  +  SO^H2. 

L'appareil  ne  doit  avoir  ni  bouchons,  ni  raccords  en 
caoutchouc,  qui  seraient  immédiatement  détruits  par 
les  vapeurs  d'anhydride. 

Dans  l'industrie,  on  le  prépare  par  synthèse,  en  fai- 
sant passer  sur  de  l'amiante  platinée,  vers  500%  un 
mélange  d'anhydride  sulfureux  et  d'oxygène  parfaite- 
ment desséchés  (Winkler).  Ce  mélange  est  lui-même 
obtenu  par  décomposition  ignée  de  l'acide  sulfurique 
ordinaire  : 

SO'*H2==S02-|-0  +  H20. 
802  +  0  =  803. 

Usages.  —  L'anhydride  sulfurique  sert  exclusive- 
ment à  préparer  l'acide  pyrosulfiirique. 


'136 


HYDROGÈNE    ET  METALLOÏDES 


Acide  pyrosulfurique,  S20"?H2  ou  S205(OH)2. 

115.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  pyrosulfurique, 
qu'on  appelait  autrefois  acide  sulfurique  de  Nord- 
hausen  ou  de  Saxe,  ou  encore  acide  sulfurique  fumant, 
est  un  corps  solide  blanc,  cristallisé,  fusible  à  35°,  qui 
répand  à  l'air  d'épaisses  fumées  blanches.  Dans  le 
commerce,  on  le  voit  souvent  rester  liquide  à  froid  parce 
qu'il  contient  presque  toujours  un  peu  d'acide  sulfu- 
rique ordinaire  ;  souvent  aussi  il  est  brun,  à  cause  des 
poussières  atmosphériques  qui  sont  carbonisées  par  lui. 

Sa  densité,  très  considérable,  est  égale  à  1,9. 

116.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  pyrosulfurique 
se  décompose  très  facilement,  par  la  moindre  éléva- 
tion de  température,  en  anhydride  et  acide  sulfuriques  : 
aussi  possède-t-il  à  la  fois  les  propriétés  de  ces  deux 
corps.  Très  avide  d'eau  et  violemment  corrosif,  il  dé- 
compose presque  tous  les  corps  oxygénés  ;  l'indigo, 
cependant,  s'y  dissout  sans  altération,  pour  donner  la 
teinture  d'indigo;  le  benzène  s'y  combine  comme 
avec  l'anhydride  pur. 

Avec  l'eau,  il  donne  l'acide  sulfurique  ordinaire 
S0^H2  ;  la  réaction  est  accompagnée  d'un  dégagement 
de  chaleur  considérable. 

Avec  les  bases  il  donne  des  sels  particuliers  appelés 
pyrosuif  ates  :  le  mieux  connu  est  le  pyrosulfate  de  so- 
dium S20'^Na2  ;  ces  sels  se  dédoublent  par  la  chaleur, 
comme  l'acide  lui-même,  en  anhydride  sulfurique  qui 
se  volatilise  et  sulfate  neutre  qui  reste  comme  résidu. 

117.  Préparation.  —  On  préparait  autrefois  l'acide  de  ' 
Nordhausen  au  moyen  du  sulfate  ferreux  SO*Fe.  Ce 
sel,  qui  est  vert  comme  tous  les  sels  ferreux,  était  d'à- 


ACIDE    SL'LFURIQUE  137 

bord  abandonné  à  Tair,  jusqu'à  ce  qu'il  se  soit  changé 
en  sous-sulfate  ferrique  jaune,  puis  distillé  à  sec  dans 
des  cornues  de  grés'  :  il  s'en  dégageait  alors  des  va- 
peurs d'anhydride,  que  Ton  recueillait  dans  de  l'acide 
sulfurique  ordinaire. 

2S0'^Fe  +  0  =  Fe-'O  %2S03. 

Sulfate  ferreux.       Sous-sulfate  ferrique. 

Fe^0^2S03  =  Fe^Os  —  2S0\ 
SO-^  4-SO^H2=:S^O"H2. 

Le  résidu  de  la  distillation  est  du  peroxyde  de  fer 
anhydre,  que  l'on  utilise,  sous  le  nom  de  colcothar, 
pour  polir  les  métaux  ou  le  verre. 

Actuellement,  on  obtient  l'acide  pyrosulfurique  en 
dissolvant  de  l'anhydride  sulfurique,  préparé  comme 
on  l'a  vu  plus  haut,  dans  de  l'acide  sulfurique  ordi- 
naire. Il  sufiit  de  faire  réagir  les  deux  corps  eu  pro- 
portions convenables  pour  avoir  immédiatement  un 
produit  pur. 

Usages.  —  L'acide  pyrosulfurique  sert  en  teinture, 
pour  dissoudre  l'indigo,  et  dans  l'industrie  chimique, 
pour  préparer  le  phénol  ordinaire  et  un  grand  nombre 
de  composés  aromatiques  du  même  genre  (naplitols, 
alizarine,  etc.). 

Acide  sulfurique,  SO^H^  ou  SO^OH)^. 

118.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  sulfurique,  an- 
ciennement Juiile  de  vitriol,  est  un  liquide  incolore, 
inodore,  légèrement  sirupeux,  de  densité  1,84.2. 

Cette  densité  diminue  nécessairement  par  addition 
d'eau  :  on  l'apprécie  dans  le  commerce  au  moyen  du 

8. 


138 


HYDROGÈNE    ET  MÉTALLOÏDES 


pèse-acides  ou  aréomètre  de  Baumé,  qui  marque  66° 
dans  l'acide  salfurique  pur. 

Lorsqu'il  est  très  dilué,  on  le  reconnaît  à  ce  qu'il 
donne  avec  les  sels  barytiques  solubles,  et  notamment 
le  chlorure  de  baryum  BaCP,  un  précipité  blanc  de 
sulfate  de  baryum  insoluble  dans  tous  les  réactifs. 

L'acide  sulfurique  pur  se  congèle  à  10°  et  commence 
à  bouillir  Vers  290°  ;  il  subit  alors  un  commencement 
de  dissociation,  et  la  température  monte  peu  à  peu 
jusqu'à  338°.  Sa  vapeur  est  entièrement  dissociée  en 
eau  et  anhydride  sulfurique. 

.  L'acide  sulfurique  ne  dissout  que  très  peu  de  gaz, 
surtout  quand  il  est  chaud  ;  aussi  son  ébullition  est- 
elle  assez  pénible,  elle  est  accompagnée  de  soubre- 
sauts, qui  peuvent  déterminer  la  rupture  des  vases 
dans  lesquels  on  le  distille.  On  remédie  à  cet  incon- 
vénient en  chauffant  ces  vases,  cornues  ou  autres,  par 
leur  pourtour  au  lieu  de  les  chauffer  par  le  fond  ;  on 
se  sert  pour  cela  de  grilles  annulaires  dont  le  centre 
est  évidé  (fig.  36). 


Fi  g.  30.  —  Distillation  de  l'acide  sulfurique. 

L'acide  sulfurique  n'est  absolument  pas  volatil  à 
froid. 

L'acide  sulfurique  n'est  pas  vénéneux;  il  est  seule- 
ment très  corrosif,  comme  le  sont  tous  les  acides  forts. 
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119.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  sulfuiique  est 
très  stable  à  froid  ;  il  se  décompose  au  rouge  en  eau, 
anhydride  sulfureux  et  oxygène.  MM.  Sainte-Claire- 
Deville  et  Débrayent  essayé  autrefois  d'appliquer  cette 
réaction  àlapréparation  industrielle  de  ce  dernier  gaz. 

S0^H2r=:  802  +  0  +  H20. 

L'acide  sulfurique  est  très  avide  d'eau;  il  s'y  com- 
bine  avec  échauffement  et  forme  ainsi  deux  hydrates 
S0^H2  +  H20  et  SO 'H2  +  2^0,  dont  le  premier  est  re- 
marquable par  la  facilité  avec  laquelle  il  cristallise. 
On  s'en  sert  souvent  pour  dessécher  les  gaz  et,  d'une 
manière  générale,  comme  agent  de  déshydratation. 

L'acide  sulfurique  concentré  e.«t  à  peu  près  sans 
action  sur  les  métalloïdes,  à  la  température  ordinaire; 
à  chaud  il  attaque  le  soufre,  le  sélénium,  le  phos- 
phore, l'arsenic  et  le  carbone  en  les  oxydant;  il  est 
alors  lui-même  réduit  à  l'état  d'anhydride  sulfureux. 

2S04H2  +  S  =  3S02  +  2H20. 
2SOiH2  +  Se     2S02  +  Se02  +  2H20. 

Lorsqu'il  est  étendu  il  dissout  à  froid  les  métaux  qui 
sont  capables  de  décomposer  l'eau,  en  dégageant  de 
l'hydrogène. 

S04H2  +  Zn  =  SO^Zn  +2H. 

A  l'état  concentré  et  chaud  il  attaque  tous  les  autres, 
à  l'exception  de  l'or,  du  platine  et  de  l'iridium,  en 
donnant  de  l'anhydride  sulfureux. 

2SO^H2  +  Hg  =.  SO^Hg  +  S02  +  2H20. 

Les  corps  très  réducteurs  le  décomposent  en  don- 
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nant,  suivant  les  cas,  de  l'acide  sulfureux,  du  soufre 
ou  de  l'hydrogène  sulfuré. 

SO^H^  +  2HBr  =  SO2  +  2Br  +  2H20. 
S04H2  +  3H2S  =  4S  +  4H20 . 
S04H2  4-  8HI  =  H2S  +  4H20  +  81. 

L'eau  oxygénée  peut  le  changer  en  acide  persulfu- 
rique . 

L'acide  sulfurique  est  le  plus  fort  de  tous  les  acides 
connus  à  la  température  ordinaire;  il  se  combine  aux 
bases  avec  un  vif  dégagement  de  chaleur,  qui  peut 
aller  jusqu'à  l'incandescence  (baryte).  Il  est  bibasique 

et  donne  en  conséquence  deux  séries  de  sels  :  les  sul- 

// 

fates  neutres,  de    la  forme  S0^M2  ou  SO^M,  et  les 

sulfates  acides  ou  bisulfates  SO^HM  ou  {S04H)2M. 

Au  rouge  son  énergie  est  moindre,  à  cause  de  sa  plus 
faible  stabilité  :  l'acide  phosphorique,  l'acide  borique 
et  l'acide  silicique  peuvent  alors  le  déplacer  de  ses 
sels. 

120.  Préparation.  —  L'acide  sulfurique  est  le  plus 
important  de  tous  les  produits  chimiques  industriels; 
on  le  fabrique  en  grand  par  oxydation  de  l'anhydride 
sulfureux,  au  moyen  de  l'oxygène  de  l'air,  de  la  va- 
peur d'eau  et  d'un  composé  oxygéné  de  l'azote,  qui 
peut  être  indifféremment  l'acide  azotique,  l'acide  azo- 
teux ou  le  bioxyde  d'azote.  Ce  composé  de  l'azote  ne 
joue  qu'un  rôle  de  présence  dans  la  fabrication  :  il  fa- 
cilite l'oxydation  de  l'acide  sulfureux  en  subissant  lui- 
même  une  série  de  métamorphoses  qui  le  ramènent 
incessamment  à  son  état  initial,  en  sorte  que,  théori- 
quement, une  quantité  minime  d'acide  azotique  pour- 
rait suffire  à  transformer  en  acide  sulfurique  une 
masse  indéfinie  d'acide  sulfureux. 
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Plusieurs  théories  ont  été  admises  pour  expliquer 
cet  effet  des  oxydes  d'azote,  nous  ne  rapporterons  ici 
que  celle  de  M.  Sorel,  qui  parait  être  la  plus  exacte. 

En  présence  d'acide  sulfureux,  l'acide  azotique 
donne  d'abord  une  combinaison  complexe  SAzO'^H, 
qui  est  connue  sous  le  nom  de  eristaitoc  des  chambres 
ou  à'aclde  nitrososulfurique.  Ces  cristaux  se  forment 
en  abondance  quand  on  fait  réagir  l'anhydride  sulfu- 
reux sur  l'acide  azotique  dans  une  atmosphère  sèche, 
mais  dès  que  l'eau  s'y  trouve  en  léger  excès,  ils  se 
dédoublent  en  acide  sulfurique  et  acide  azoteux  qui, 
à  l'air,  reprend  aussitôt  sa  forme  primitive  d'acide 
azotique  et  redonne  les  cristaux  des  chambres  avec 
une  nouvelle  quantité  d'acide  sulfureux. 

SAzO^H  +  H20  =  S04H2  +  Az02H. 
Az02H  +  O  f  S02  rz.  SAzOSH. 

Les  mêmes  réactions  se  reproduisent  alors  indéfini- 
ment dans  le  même  ordre,  tant  qu'il  arrive  de  l'air, 
de  l'eau  et  du  gaz  sulfureux. 

La  fabrication  s'effectue  dans  de  vastes  espaces  dont 
les  parois  sont  formées  de  lames  de  plomb  réunies 
par  soudure  autogène  et  que  pour  cette  raison  on  ap- 
pelle chambres  de  plomb.  Les  chambres  sont  ordi- 
nairement au  nombre  de  trois,  communiquant  entre 
elles  par  de  larges  conduites  en  plomb. 
^  L'anhydride  sulfureux  est  produit  par  la  combus- 
tion du  soufre  ou  de  la  pyrite  de  fer  dans  des  fours 
spéciaux. 

2FeS2  + 110  r=  Fe203  +  4S02. 

^Le  gaz  arrive  d'abord,  mélangé  d'air,  dans  un  cy- 
lindre vertical,  appelé  tour  de  Glover,  où  se  trouvent 
des  poteries  à  large  surface,  et  dans  lequel  on  fait 
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couler  constamment  de  l'acide  sulfurique  à  52  degrés, 
mélangé  d'acide  sulfurique  nitr eux  (provenant  duGay 
Lussac)  et  d'acide  azotique.  Par  sa  haute  température 
le  gaz  volatilise  tous  les  produits  nitreux,  ainsi  qu'une 
partie  de  l'eau  contenue  dans  l'acide  à  52  degrés,  et 
les  entraîne  dans  les  chambres  de  plomb  ;  là,  grâce  à 
un  excès  de  vapeur  d'eau  qu'on  fait  arriver  en  divers 
points,  les  réactions  précédentes  s'accomplissent  et 
l'acide  sulfurique  formé  s'accumule  au  fond  des  cham- 
bres, pour  sortir  enfin  au  dehors  par  des  tubes  de 
trop-plein. 

Les  gaz  qui  s'échappent  de  la  dernière  chambre 
traversent  une  colonne  en  plomb,  nommée  tour  de 
Gay-Lussac,  qui  est  remplie  de  coke  mouillé  d'acide 


Fig.  37.  —  Chambres  de  plomb. 


sulfurique  concentré;  là  ils  abandonnent  les  composés 
azotés  qu'ils  renferment  encore  et  donnent  l'acide 
sulfurique  nitreux  qui  retourne  auGlover.  Finalement 
le  résidu,  qui  est  de  l'azote  presque  pur,  va  se  perdre 
dans  l'atmosphère  (lig.  37). 

L'acide  qui  sort  des  chambres  marque  52  à  55  de- 
grés à  l'aréomètre  :  il  contient  donc  un  excès  d'eau; 
pour  le  concentrer  on  le  chauffe,  d'abord  dans  des 
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chaudières  en  plomb,  puis  dans  de  vastes  capsules  en 
platine.  L'eau  s'évapore  et  l'acide  finit  bientôt  par 
atteindre  son  maximum  de  concentration  pratique 
qui  correspond  à  60  degrés  B.  ' 

L'acide  sulfurique  commercial  renferme  souvent 
quelques  impuretés  dont  il  est  bon  d'être  prévenu  :  ce 
sont  surtout  des  produits  nitreux,  des  traces  de  plomb 
enlevées  au  métal  des  chambres  et  de  l'acide  arsé- 
nieux,  quelquefois  même  du  sélénium,  provenant  des 
pyrites. 

Usages.  —  L'acide  sulfurique  sert  à  fabriquer  tous 
les  autres  acides,  à  préparer  les  sulfates,  le  phosphore, 
les  superphosphates  employés  en  agriculture  comme 
engrais;  on  s'en  sert  en  chimie  organique  pour  pré- 
parer les  éthers,  entre  autres  la  nitroglycérine  et  le 
coton-poudre;  on  l'emploie  pour  épurer  le  pétrole,  les 
huiles  végétales,  etc.,  en  un  mot  on  l'utilise  dans 
presque  toutes  les  grandes  industries  chimiques. 


CHAPITRE  IV 


MÉTALLOÏDES  TRIVALENTS 
ET  PENTAVALENTS 

Bore. 

121.  Propriétés,  préparation.  —  Le  bore,  àl'état  libre, 
est  très  peu  important;  c'est  une  poudre  amorphe, 
brune,  insoluble  dans  tous  les  réactifs,  qui  brûle  à 
l'air  avec  incandescence  en  donnant  de  l'anhydride 
borique  B^O^. 

On  l'obtient  en  réduisant  l'anhydride  borique,  au 
rouge,  par  le  sodium  ou  le  magnésium  métalliques; 
il  n'a  aucune  espèce  d'usages. 

MM.  Sainte-Claire  DeYille  et  Wôhleront  décrit  sous 
le  nom  de  bore  adamantin  une  combinaison  complexe 
de  bore,  d'aluminium  et  de  carbone  dont  les  cristaux 
octaédriques  coupent  le  verre  et  usent  même  le  dia- 
mant par  un  frottement  prolongé.  C'est  le  corps  le 
plus  dur  que  l'on  connaisse  après  le  véritable  diamant 
et  le  siliciure  de  carbone  ou  carhorundum. 

Acide  borique,  BO^H^  ou  B(0H)3. 

122.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  borique  est  un 
corps  solide  blanc,  cristallisé  en  paillettes  d'un  éclat 
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gras  caractéristique  :  il  fond  quand  on  le  chauffe  et  se 
transforme  ainsi  en  anhydride  B^O^  qui  ressemble  à 
du  verre.  L'anhydride  borique  est  sensiblement  vola- 
til au  rouge  blanc. 

L'acide  borique  est  peu  soluble  dans  l'eau;  il  se  dis- 
sout assez  bien  dans  l'alcool  et  dans  l'esprit  de  bois, 
qui  brûlent  alors  avec  une  flamme  verte.  Cette  pro- 
priété peut  servir  à  reconnaître  de  petites  quantités 
d'acide  borique. 

123.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  borique  est  très 
stable  ;  il  ne  peut  être  attaqué  à  froid  que  par  l'acide 
fluorhydrique,  qui  le  change  en  fluorure  de  bore 
BFP. 

Au  rouge  il  est  réduit  par  les  métaux  alcalins  ou 
alcalino-terreux. 

B203  +  3Na=rB03Na3+B. 

Le  charbon,  en  présence  de  chlore  ou  de  vapeurs 
de  sulfure  de  carbone,  le  transforme  en  chlorure  ou 
sulfure  de  bore. 

B203  +  3C  +  6C1     3C0  +  2BC13. 

L'acide  borique  est  un  acide  peu  énergique  à  froid, 
qui  déplace  cependant  très  bien  l'acide  carbonique  de 
ses  sels. 

A  la  température  rouge  l'acide  borique  prend  les 
caractères  d'un  acide  fort,  qui  transforme  les  sulfates 
en  borates. 

Le  seul  borate  important  est  le  biborate  de  sodium 
ou  borax  B^OW,  sel  très  fusible  que  l'on  emploie 
dans  la  fabrication  des  émaux  et  comme  fondant. 

124.  Préparation.  —  L'acide  borique  s'obtient  en  dé- 
composant une  solution  concentrée    de    borax  par 

CHIMIE  g 
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l'acide  cblorliydrique  ;  il  se  sépare  immédiatement, 
sous  forme  de  lamelles  cristallines,  en  raison  de  sa 
faible  solubilité. 

B^O  W  +  2HC1  +  5H20  =  2NaCl  +  4B03H3. 

Ezfa/ na/^are/.  — L'acide  borique,  libre  ou  combiné, 
est  très  disséminé  dans  la  nature  ;  il  existe  en  disso- 
lution dans  l'eau  de  la  mer,  dans  les  eaux  minérales 
de  Vichy,  d'Aix-la-Chapelle,  de  Barèges,  etc.  On  le 
rencontre  dans  les  cendres  d'un  très  grand  nombre 
de  végétaux;  il  se  dégage  en  abondance,  entraîné  par 
un  courant  de  gaz  chauds,  des  suffioni  de  la  Toscane 
et  des  îlesLipari,  où  on  l'utilise  en  forçant  ces  gaz  à 
traverser  une  couche  d'eau  qui  dissout  l'acide  borique 
qu'ils  renferment. 

Enhn  on  rencontre  da,ns  un  grand  nombre  de  loca- 
lités des  gisements  de  borates  de  calcium  ou  de  ma- 
o-nésium.  Tous  ces  produits  naturels  sont  transformés 
en  borax,  que  l'on  traite  ensuite,  ainsi  qu'il  a  été  dit 
plus  haut,  si  l'on  se  propose  d'avoir  l'acide  bori- 
que pur. 

Usages.  —  L'acide  borique  entre  dans  la  composi- 
tion de  l'émail;  il  sert  à  imprégner  la  mèche  des 
bougies,  dont  il  assure  la  combustion  complète  en  la 
faisant  s'incliner  au  dehors  de  la  flamme,  enfin  on 
l'emploie  beaucoup  comme  antiseptique.  Il  est  loin 
d'avoir  à  ce  point  de  vue  l'efficacité  des  phénols  et  des 
sels  mercuriques,  mais  il  a  sur  eux  l'avantage  d'être 
absolument  inoffensif  et  de  pouvoir  être  manié  par 
tous  sans  danger. 

Azote. 

125.  Propriétés  physiques.  —  L'azote  est  un  gaz  inco- 
lore, inodore  et  sans  saveur,  que  l'on  reconnaît  à  ce 
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qu'il  éteint  tous  les  corps  en  combustion  sans  s'en- 
Hammer,  ne  trouble  pas  l'eau  de  chaux,  ce  qui  le  dis- 
tingue de  l'anhydride  carbonique,  et  enfin  donne  des 
vapeurs  l'utilantes  avec  l'oxygène,  sous  l'action  des 
étincelles  électriques,  ce  qui  le  distingue  de  l'argon. 
Sa  densité  est  égale  à  0,9{)7  ;  il  est  extrêmement''peu 
soluble  dans  l'eau,  qui  n'en  absorbe  que  0,02  de  son 
.  volume  à  0  degré,  et  très  difficilement  liquéfiable  : 
c'est  un  des  anciens  gaz  permanents  de  Faraday. 
Il  a  été  liquéfié  par  MM.  CaiUetet,  Wroblewski  et 
'  Olszewski  par  compression  et  détente.  A  l'état  liquide 
il  bout,  sous  la  pression  atmosphérique,  vers  —  194 
degrés  et  à  —  214  degrés  dans  le  vide  :  on  le  voit 
alors  se  solidifier  en  une  masse  blanche  neigeuse.  Son 
point  critique  est  à  — 146  degrés  sous  35  atmosphères. 

L'azote  est  absolument  inerte  et  par  conséquent  as- 
phyxiant pour  l'organisme  des  animaux  et  des  plantes 
supérieures.  Certains  microorganismes  peuvent  seuls 
s'en  nourrir  et  l'assimiler,  c'est  le  cas  des  bactéroides 
que  renferment  les  nodosités  radicales  des  légumi- 
neuses. Aussi  ces  plantes  sont-elles  susceptibles"^  lors- 
qu'elles sont  munies  de  nodosités,  de  fixer  directe- 
ment l'azote  atmosphérique. 

126.  Propriétés  chimiques. —L'azote  a  peu  d'affinités 
à  froid  :  le  lithium  seul  l'absorbe  lentement  à  la  tempé- 
rature ordinaire,  pour  former  l'azoture  de  lithium 
AzLi3. 

Sous  l'influence  de  l'électricité  (étincelles  ou  effluve) 
ils'unitdirectement,  en  faible  quantité,  à  l'hydrogène, 
à  l'oxygène,  à  la  \apeur  d'eau  et  à  l'acétylène  pour 
donner  de  l'ammoniaque,  des  vapeurs  nitreuses,  de 
l'azotite  d'ammonium  et  du  nitrile  formique. 

2Az  -f-  2H20  =  Az02AzH\ 
2Az  +  C2H2==2CAzH. 
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Il  peut  même  ainsi  entrer  lentement  en  combinaison 
avec  certaines  matières  organiques  complexes  telles 
que  la  dextrine  ou  la  cellulose  (Berthelot). 

A  haute  température  il  se  combine  directement  au 
bore,  au  magnésium,  surtout  au  titane  et  aux  métaux 
alcalino  terreux,  pour  former  les  azotures  correspon- 
dants BAz,  Az2Mg3,  etc.,  enfin  il  réagit  sur  les  bases 
fortes,  en  présence  de  charbon,  pour  donner  des  cya- 
nures. 

BaO  +  3C  +  2Az  =  CO  +  Ba  (CAz)2. 

Certaines  combustions  vives  ou  lentes  provoquent 
l'union  de  quelques  traces  d'azote  avec  l'oxygène  at- 
mosphérique :  c'est  ainsi  qu'on  trouve  de  l'azotite 
d'ammonium  parmi  les  produits  d'oxydation  du  phos- 
phore exposé  à  l'air  et  de  l'acide  azotique  dans  Teau 
qui  résulte  de  la  combustion  de  l'hydrogène  dans 
l'air. 

127.  Préparation.  —  L'azote  pur  se  prépare  au 
moyen  de  ses  combinaisons  définies. 

1°  Par  l'azotite  d'ammonium.  —  On  chauffe  douce- 
ment une  dissolution  de  ce  sel 

Az02AzH4  =zr  2 Az -I- 2H20 

ou,  ce  qui  revient  au  même,  un  mélange  d'azotite  de 
sodium  et  de  sel  ammoniac. 

Az02Na  +  AzH^Cl  =  NaCl  +  2H20  +  2Az. 

2°  En  décomposant  l'ammoniaque  par  le  chlore  ou 
le  brome,  à  froid. 

4AzH3  +  3C1  =  3AzH^Cl+ Az. 
Dans  le  cas  du  chlore  il  est  nécessaire  de  maintenir 
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toujours  l'ammoniaque  en  excès,  pour  éviter  la  for- 
mation du  chlorure  d'azoto  AzCP,  qui  est  très  explosif. 

3°  Par  Vair  atmosphérique.  —  Quand  la  présence 
de  l'argon  ne  gêne  pas  pour  les  usages  ultérieurs  de 
l'azote,  on  extrait  ce  gaz  de  l'air  atmosphérique;  pour 


Fig.  38.  —  Préparation  de  l'azote  par  le  cuivre  et  l'air. 


cela  on  fait  passer  un  courant  d'air,  dépouillé  de  son 
acide  carbonique  par  la  potasse,  dans  un  tube  renfer- 
mant de  la  tournure  de 
cuivre  chauffée  au  rouge, 
qui  s'empare  de  son  oxy- 
gène (fig.  38),  ou  bien  on 
fait  brûler  du  phosphore 
sous  une  cloche  remplie 
d'air,  sur  la  cuve  à  eau 
(fig.  39),  ou  enfin  on  agite 
de  l'air,  dans  un  flacon  bien 
bouché,  avec  un  réactif 
quelconque  absorbant  l'oxy- 
gène à  froid,  comme  par 

exemple  une  solution  ammoniacale  de  chlorure  cui- 
vreux. 

L'azote  ainsi  préparé  contient  un  peu  plus  de  1  0/0 
d'argon,  provenant  de  l'air. 


Fig.  39.  —  Préparation 
de  l'azote  par  le  phosphore. 
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Etat  naturel.  —  L'azote  est  presque  tout  entier 
dans  la  nature  à  l'état  gazeux,  mélangé  avec  l'oxy- 
gène dans  notre  atmosphère;  il  fait  partie  intégrante 
de  tous  les  tissus  organisés  et  ses  combinaisons  sont 
indispensables  à  la  nutrition  de  tous  les  êtres  vivants. 

Usages.  —  L'azote  pur  n'a  pas  d'application  indus- 
trielle ;  on  ne  s'en  sert  que  dans  les  laboratoires  pour 
constituer  des  atmosphères  inertes. 

Air  atmosphérique. 

128.  Propriétés.  —  L'air  normal  est  un  mélange  et 
par  conséquent  n'a  pas  do  propriétés  spéciales.  L'ana- 
lyse montre  qu'il  renferme,  après  dessication  com- 
plète, pour  100  parties  en  volume  : 

i  Air         Air  dépouillé 

normal.  de  GO^. 

Azote   78,08  78,11 

Oxygène   20,95  20,96 

Argon   0^93  0,93 

Anhydride  carbonique.  0,04  » 


Comme  ses  composants,  l'air  est  peu  soluble 
dans  l'eau,  qui  n'en  absorbe  que  24  centimètres  cubes 
par  litre,  à  0  degré,  et  difficilement  liquéfiable. 

L'air  liquide  peut  servir  de  réfrigérant,  pour  pro- 
duire des  températures  voisines  de  —  200  degrés. 

Sa  densité,  par  définition,  est  égale  à  1. 
.  On  peut  se  convaincre  que  l'air  est  bien  un  mélange 
et  non  une  combinaison  en  remarquant  que  : 

l''  Ses  propriétés  sont  exactement  celles  de  ses  com- 
posants, plus  ou  moins  atténuées. 
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2°  Ses  composants  ne  s'y .  trouvent  pas  en  rapport 
simple  et  ne  donnent  lieu  en  se  rencontrant  à  aucune 
contraction,  ce  qui  est  contraire  aux  lois  de  Gay- 
Lussac. 

3°  Sa  solubilité,  ainsi  que  la  composition  de  l'air 
dissous  dans  l'eau,  sont  conformes  aux  lois  du 
mélange  des  gaz;  l'oxygène  étant  plus  soluble  que 
l'azote,  les  gaz  qu'on  retire  de  l'eau  par  ébullition 
renferment  plus  d'oxygène  (un  tiers  environ  du  vo- 
lume total)  que  l'air  ordinaire. 

4°  Le  point  d'ôbullition  de  l'air  liquide  n'est  pas  fixe 
(Wroblewski). 

5^  La  composition  de  l'air  change  quand  on  le  force 
à  traverser  une  cloison  poreuse  ou  une  lame  de  caout- 
chouc :  dans  ce  dernier  cas  il  peut  arriver  à  contenir 
jusqu'à  40  0/0  d'oxy  gène  aii  lieu  de  21  (Graham). 

129.  Analyse  de  l'air.  —  L'analyse  pratique  de  l'air 
comporte  seulement  le  dosage  volumétrique  de  l'acide 
carbonique  et  de  l'oxygène. 

L'acide  carbonique  est  donné  par  la  diminution  de 
volume  que  subit  une  quantité  connue  d'air  au  contact 
de  lapotasse;  pour  doser  l'oxygène  on  se  sert  de  l'eu- 
diomètre  ou  d'un  absorbant,  tel  que  le  phosphore,  à 
froid  ou  à  chaud,  le  chlorure  cuivreux  ammoniacal 
ou  un  mélange  de  pyrogallol  et  de  potasse  (Voir  Oxy- 
gène, §  85). 

Dans  le  cas  de  l'eudiomètre  on  constate  qu'un  mé- 
lange de  100  volumes  d'air  avec  100  volumes  d'hydro- 
gène n'occupe  plus,  après  l'explosion,  qu'un  volume 
égal  à  137  environ  :  l'air  contenait  donc 

^  (200-137)  =  21  volumes  d'oxygène. 
Dumas  et  Boussingault  ont  fait  très  exactement 
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l'analyse  de  l'air  en  poids  en  absorbant  Toxygène  qu'il 


renferme  par  du  cuivre  chauffé  au  rouge.  L'appareil 
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employé  par  ces  auteurs  consiste  essentiellement  en 
un  gros  ballon  de  verre,  fermé  par  un  robinet  et  com- 
muniquant avec  un  long  tube  en  verre  peu  fusible, 
rempli  de  tournure  de  cuivre  et  muni  également  de 
robinets  à  chaque  extrémité  (fîg.  40).  On  fait  d'abord 
le  vide  dans  tout  l'appareil,  puis  on  en  pèse  les  deux 
parties  séparément,  on  porte  le  tube  au  rouge,  on 
adapte  à  l'extrémité  libre  un  système  d'absorbants  à 
potasse  et  à  ponce  sulfurique,  pour  dépouiller  l'air  de 
toute  trace  d'acide  carbonique  et  d'humidité,  enfin  on 
ouvre  lentement  les  robinets  pour  permettre  aux  gaz 
extérieurs  de  pénétrer  dans  l'appareil  :  l'oxygène 
reste  fixé  au  cuivre,  sous  la  forme  d'oxyde  de  cuivre, 
et  le  ballon  se  remplit  d'azote  (mélangé  d'argonj, 
ainsi  que  l'intérieur  du  tube  ;  pour  en  connaître  le 
poids  il  suffit  de  peser  Tun  et  Tautre,  dans  leur  état 
actuel  et  après  y  avoir  refait  le  vide.  La  quantité 
d'oxygène  est  donnée  par  l'augmentation  de  poids  du 
tube  à  cuivre,  vide  de  gaz. 

On  trouve  ainsi  que  l'air  pur  contient,  pour  100  par- 
ties en  poids  : 


La  composition  de  l'air,  pris  en  pleine  campagne, 
loin  de  tout  centre  de  contamination,  est  sensiblement 
invariable. 

Dans  les  grandes  villes  on  y  trouve  un  peu  plus 
d'acide  carbonique,  quelquefois  une  trace  d'acide  suif- 
hydrique  ou  d'acide  sulfureux.  Enfin,  parmi  les  élé- 
ments communs  qui  se  trouvent  encore  dans  l'air, 
mais  en  proportion  infime,  il  faut  citer  l'ozone,  l'am- 
moniaque, un  peu  d'acide  azotique  et,  au  voisinage 
des  marais,  des  traces  de  méthane. 


Azote  et  argon 
Oxygène   


76,9 
23,1 


9. 
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Les  poussières  qui  flottent  dans  l'air  sont  de  natures 
très  diverses  :  M.  Pasteur  a  fait  voir  qu'elles  renfer- 
ment, à  côté  d'éléments  minéraux  à  peu  près  inof- 
fensifs, des  germes  de  microorganismes  qui,  en  temps 
d'épidémie,  peuvent  être  virulents.  La  phtisie  pulmo- 
naire se  propage  surtout  par  les  poussières  atmosphé- 
riques, ce  sont  ces  mêmes  poussières  qui  apportent 
aux  matières  organiques  spontanément  altérables  les 
germes  microbiens  qui  en  déterminent  la  fermenta- 
tion ou  la  putréfaction. 

La  première  analyse  de  l'air  a  été  faite  par  Lavoi- 
sier,  en  chaufl'ant  du  mercure  dans  un  ballon  à  long 
col,  débouchant  sous  une  cloche  remplie  d'air,  sur 
la  cuve  à  mercure  (fig.  41).  Le  mercure  bouillant 


Fig.  M.  —  Appareil  de  Lavoisier. 


absorbe  peu  à  peu  l'oxygène,  en  se  changeant  en 
oxyde  rouge  de  mercure,  et  l'azote  reste  dans  l'ap- 
pareil. 

■  Si  ensuite  on  calcine  l'oxyde  de  mercure,  on  peut 
en  extraire  à  nouveau  l'oxygène  qui,  mélangé  avec 
l'azote  restant,  reconstitue  l'air  primitif. 
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Argon. 

130.  —  L'argon  est  un  gaz  peu  connu  encore,  qui  a 
été  tout  récemment  découvert  par  MM.  Ramsay  et 
Rayleigli  dans  l'air  atmosphérique;  on  le  sépare  de 
l'azote  extrait  de  l'air  par  le  magnésium,  le  lithium 
ou  le  calcium,  qui  absorbent  l'azote  sans  toucher  à 
l'argon. 

C'est  un  gaz  de  densité  1,382  qui  ressemble  passa- 
blement à  l'azote,  mais  dont  les  affinités  sont  encore 
beaucoup  plus  faibles;  on  ne  connaît  jusqu'à  présent 
aucune  combinaison  définie  de  l'argon,  M.  Berthelot 
a  seulement  réussi  à  le  fixer,  par  l'effluve  électrique, 
sur  le  benzène  et  le  sulfure  de  carbone. 

Ammoniaque,  AzH\ 

131.  Propriétés  physiques.  —  L'ammoniaque  est  un 
gaz  incolore,  d'une  odeur  forte,  caractéristique,  qui 
bleuit  le  papier  de  tournesol  rouge  et  donne  des  fu- 
mées abondantes  en  présence  d'acide  chlorhydrique. 

Sa  densité  est  égale  à  0,589;  c'est  un  des  gaz  les 
plus  solubles  que  l'on  connaisse  :  l'eau  en  absorbe 
1050  fois  son  volume  à  0  degré  et  700  fois  son  volume 
à  15  degrés  (fig.  42).  Une  éprouvette  pleine  de  gaz 
ammoniaque  (ou  ammoniac)  se  brise,  par  suite  du  choc 
de  la  colonne  liquide  contre  son  extrémité,  lorsqu'on 
la  débouche  brusquement  dans  une  cuve  à  eau. 

Les  dissolutions  aqueuses  d'ammoniaque  sont 
connues  sous  le  nom  à' alcali  volatil;  elles  perdent  la 
totalité  de  leur  gaz  par  le  vide  ou  l'ébullition. 

Le  gaz  ammoniac  est  liquéfiable  à  —  34  degrés 
sous  la  pression  normale  et  à  0  degré  sous  une  pres- 
sion de  5  atmosphères.  Dans  les  cours  on  montre  son 
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changement  d'état  au  moyen  d'un  tube  en  V  renversé 
(tube  de  Faraday)  dont  l'une  des  branches  renferme 
du  chlorure  d'argent  ammoniacal  AgCl,  3AzH3;  si  l'on 
chauffe  légèrement  celte  partie  du  tube,  le  chlorure 


ammoniacal  se  dissocie  et  l'ammoniaque,  se  compri- 
mant elle-même,  va  se  liquéfier  dans  l'autre  branche, 
maintenue  froide. 

L'ammoniaque  liquide  sert,  de  même  que  Panhydride 
sulfureux,  à  produire  du  froid  et  notamment  à  fabri- 
quer la  glace  artificielle  (appareil  Carré;  machine 
Fixary).  Elle  se  congèle  à  87  degrés  au-dessous  de  0^. 

Le  charbon  de  bois  absorbe  90  fois  son  volume  de 
gaz  ammoniaque. 

132.  Propriétés  chimiques.  —  L'ammoniaque  est 
assez  peu  stable  :  elle  se  décompose  en  ses  éléments, 
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azote  et  hydrogène,  sous  l'action  de  la  chaleur  ou  de 
rétincelle  électrique  :  on  constate  alors  que  son  vo- 
lume double,  ainsi  que  l'exige  d'ailleurs  l'équation 

AzH3  =  Az  +  3H. 

Uammoniaque  brûle  dans  l'oxygène  (non  dans  l'air) 
avec  une  flamme  jaune,  en  donnant  de  l'azote  et  de 
Teau  ;  en  présence  de  mousse  de  platine,  au  rouge 
sombre,  ou  àw  ferment  nitrique^  à  froid,  l'air  la  trans- 
forme en  acide  azotique.  L'ozone  produit  directement 
le  même  effet. 

AzH3  4-  40  ^-  kv.Om  -f  H20. 

La  plupart  des  oxydants  énergiques  (hypochlorites, 
hypobromites,  acide  azoteux  à  chaud)  et  en  général 
tous  les  corps  avides  d'hydrogène  la  décomposent  en 
dégageant  de  l'azote. 

3BrOK  +  2AzH3 1=  3KBr  +  3H20  +  2Az. 

Le  chlore  donne  d'abord  du  chlorure  d'ammo- 
nium (it  de  l'azote,  puis  du  chlorure  d'azote,  liquide 
éminemment  explosif. 

L'iode  donne  uniquement  de  l'iodure  d'azote  AzP, 
substance  noirâtre  plus  instable  et  plus  explosive 
encore  que  le  chlorure. 

L'ammoniaque,  par  l'hydrogène  qu'elle  renferme, 
réduit  au  rouge  les  oxydes  et  chlorures  des  mé- 
taux lourds. 

2AzH3  +  3CuO     3Cu  +  3H20  +  2Az. 

Les  métaux  eux-mêmes,  à  part  ceux  qui  s'unissent 
à  l'azote,  n'exercent  pas  d'action  spéciale  sur  le  gaz 
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ammoniaque  ;  ils  facilitent  seulement  sa  décompo- 
sition à  chaud. 

Le  charbon  s'y  combine,  au  rouge,  pour  donner  du 
cyanure  d'ammonium. 

2AzH3  +  C  =  AzH^CAz  +  2H. 

La  propriété  la  plus  curieuse  de  l'ammoniaque  est  sa 
fonction  de  base  énergique  ;  comme  la  potasse  elle 
s'unit  à  tous  les  acides,  pour  donner  des  sels,  généra- 
lement isomorphes  aux  sels  alcalins,  quoiqu'ils  ne  ren- 
ferment pas  de  métal. 

Berzélius  et  Ampère  ont  interprété  cette  anomalie 
en  admettant,  dans  les  sels  ammoniacaux,  l'existence 
d'un  radical  particulier,  Y ainmonium  AzH*,  qui  joue 
le  rôle  d'un  métal  monovalent.  Les  sels  formés  par 
l'ammoniaque  résultent  alors  de  la  substitution  du  ra- 
dical ammonium  à  l'hydrogène  des  acides,  de  même 
que  les  sels  formés  par  la  potasse  résultent  de  la  subs- 
titution du  métal  potassium  au  même  élément;  les  for- 
mules des  sels  ammoniacaux  deviennent  alors,  ainsi 
que  le  montrent  les  exemples  suivants,  absolument 
comparables  aux  formules  des  sels  à  métaux  monova- 
lents. 


Az03AzH^ 

Azotate 
d'ammoniaque. 


S04(AzH4)2. 

Sulfate 
d'ammoniaque. 


POHAzH4)3. 

Phosphate 
triammonique. 


AzH^Cl. 

Chlorure 
d'ammonium. 


Az03K. 

Azotate 
de  potassium. 


S0^K2. 

Sulfate 
de  potassium. 


P04K3. 


KCl. 


Phosphate  Chlorure 
tripotassique.     de  potassium. 


L'ammonium  n'existe  pas  à  l'état  libre,  mais  on  peut 
obtenir  son  amalgame,  sous  la  forme  d'une  masse  pâ- 
teuse et  boursouflée,  d'éclat  métallique,  en  traitant 
l'amalgame  de  sodium  par  le  chlorure  d'ammonium  ou 


AMMONIAQUE 


159 


en  électrolysaiit  ce  dernier  sel  dans  un  voltamètre 
dont  l'électrode  négative  est  noyée  dans  le  mercure. 
Sa  formation  est  accompagnée  d'un  accroissement  de 
volume  remarquable  du  mercure  ou  de  l'amalgame  de 
sodium  employé. 

Ce  corps  est  très  instable  et  il  ne  tarde  pas  à  se  dé- 
composer en  mercure,  ammoniaque, et  hydrogène. 

HgNa2  +  2AzH4Cl  =.  2NaCl  +  Hg  (AzH4)2. 
Hg  (AzH^)2  =:  Hg  +  2AzH3  +  2H. 

133.  Préparation.  —  Dans  les  laboratoires,  on 
prépare  le  gaz  ammoniaque  en  chauffant  dans  un 
ballon  un  mélange  de  sel  ammoniac  et  de  chaux  vive 
en  poudre,  ou  plus  simplement  une  dissolution  ammo- 
niacale du  commerce. 

2AzH^Cl  +  CaO  =  CaCP  +  H20  +  2AzH3. 

Le  gaz  est  desséché  sur  de  la  chaux  vive  ou  de  la 
potasse  caustique  et  recueilli  sur  la  cuve  à  mercure. 

Dans  l'industrie  on  fabrique  l'ammoniaque  en  dis- 
tillant avec  de  la  chaux  les  eaux  ammoniacales  du 
gaz  ou  les  eaux  vannes  des  vidanges  ;  le  gaz  qui  se 
dégage  est  recueilli  dans  l'eau  ou  dans  un  acide, 
suivant  qu'on  veut  faire  de  l'alcali  volatil  ou  un  sel 
d'ammoniaque. 

Etat  naturel.  —  L'ammoniaque  se  rencontre  sou- 
vent parmi  les  produits  de  décomposition  des  matières 
organiques  azotées  ;  il  s'en  forme  en  abondance  dans 
la  putréfaction  de  l'urine,  sous  l'influence  d'un  ferment 
spécial  qui  s'y  développe  spontanément  et  transforme 
l'urée  en  carbonate  d'ammoniaque. 


CO(AzH2)2  -[-  2H20  ^  C03(AzH^)2. 

Urée.  Carbonate  d'ammoniaque. 
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Usages.  —  Uammoniaque  libre  est  employée  comme 
réactif  dans  les  laboratoires  et  en  médecine  comme 
caustique;  dans  l'industrie  on  s'en  sert  pour  fabriquer 
la  glace  et  le  carbonate  de  soude  par  le  procédé 
Solvay. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  très  employés  en  agri- 
culture comme  engrais. 

Composés  oxygénés  de  Tazote. 
134.  —  On  en  connaît  six,  qui  sont  : 


le  protoxyde  d'azote   Az20, 

le  bioxyde  d'azote   AzO, 

l'anhydride  azoteux   Az^O^, 

le  peroxyde  d'azote   AzO^, 

l'anhydride  azotique   Az^O^, 


et  l'anhydride  perazotique. . .  AzO^. 

Aux  anhydrides  azoteux  et  azotique  correspondent 
les  acides  de  même  nom,  AzO^H  et  AzO^H. 

Protoxyde  d'a:3ot^, 

135.  Propriétés  physiques.  —  Le  protoxyde  d'azote, 
qu'on  appelle  aussi  oxyde  azoteux,  est  un  gaz  incolore, 
inodore,  d'une  saveur  légèrement  sucrée,  qui  rallume 
une  allumette  n'ayant  plus  qu'un  point  rouge,  à  la 
façon  de  l'oxygène  ;  on  l'en  distingue  par  addition  de 
bioxyde  d'azote,  qui  ne  donne  rien  avec  le  protoxyde 
et  se  change  en  vapeurs  rutilantes  dans  l'oxygène. 

Sa  densité  1,527  est  égale  à  celle  de  l'anhydride 
carbonique,  qui  possède  d'ailleurs  le  même  poids 
moléculaire.  L'eau  en  dissout  à  peu  près  son  propre 
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volume;  il  a  été  liquéfié  en  grand  par  Natterer,  par 
compression  dans  des  récipients  métalliques  refroidis. 

Le  protoxyde  d'azote  liquide  bout  à  —  90  degrés  et 
se  solidifie  à  —  102  degrés;  son  point  critique  est  à 
34  degrés,  sous  75  atmosphères.  On  s'en  sert,  comme 
de  l'acide  carbonique  liquide,  pour  produire  des  froids 
intenses. 

Le  protoxyde  d'azote,  introduit  dans  les  voies  res- 
piratoires ,  détermine  rapidement  une  anestbésie 
générale,  suivie  de  rires  au  réveil  :  c'est  pour  cela  que 
Davy  l'avait  appelé  autrefois  gaz  hilarant. 

Son  emploi  en  médecine  n'est  pas  recommandable  : 
il  devient  en  effet  beaucoup  plus  dangereux  que  le 
chloroforme  dès  que  l'on  cherche  à  prolonger  l'état 
d'insensibilité  du  patient.  Les  dentistes  sont  à  peu 
près  seuls  à  s'en  servir  aujourd'hui. 

136.  Propriétés  chimiques.  —  Le  protoxyde  d'azote 
est  endothermique  et,  par  conséquent,  de  nature  explo- 
sive :  il  détone  réellement  sous  l'action  d'un  autre 
explosif,  tel  que  le  fulminate  de  mercure,  et  même 
sous  l'influence  d'un  violent  choc  mécanique  (Ber- 
thelot). 

La  chaleur  et  l'étincelle  électrique  le  dédoublent  en 
ses  éléments,  sans  explosion. 

Par  suite  de  la  facilité  avec  laquelle  il  dégage  de 
l'oxygène,  le  protoxyde  d'azote  entretient  toutes  les 
combustions  ordinaires;  l'hydrogène  donne  avec  lui 
un  mélange  détonant,  le  soufre,  le  phosphore,  le 
charbon  y  brûlent  comme  dans  l'oxygène  pur,  les 
métaux  s'y  oxydent  à  chaud  comme  dans  l'air,  et  dans 
tous  les  cas,  la  quantité  de  chaleur  dégagée  est  supé- 
rieure à  celle  qui  se  produirait  dans  l'oxygène,  à 
cause  de  la  formation  endothermique  du  protoxyde 
d'azote. 
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On  détermine  facilement  sa  composition  en  volume 
en  le  décomposant  en  cloche  courbe  par  le  sodium  ou 
le  sulfure  de  baryum,  qui  s'emparent  de  son  oxygène 
et  laissent  un  volume  d'azote  égal  à  celui  du  gaz  pri- 
mitif :  le  pro:oxyde  d'azote  contient  donc  un  volume 
d'azote  égal  au  sien,  le  calcul  des  densités  montre 
que  le  volume  d"oxygene  qu'il  renferme  est  moitié 
moindre. 

137.  Préparation.  —  On  prépare  le  protoxyde  d'azote 
pur  en  chatiffant  doucement,  dans  une  cornue  ou  un 
ballon  de  verre,  de  l'azotate  d'ammoniaque  fondu 
(^io^  43l 

AzOSAzH^  =  Az-0  —  2H-'0. 


Fig.  io.  —  Préparation  du  protoxyde  d'azote. 


Usages,  —  Le  protoxyde  d'azote  .a^azeux  sert  comme 
anesthésique  dans  les  opérations  chirurgicales  de  très 
courte  durée  ;  à  l'état  liquide  on  l'emploie  comme 
réfrigérant. 

Bioxyde  d'azote,  AzO. 

138.  Propriétés  physiques.  —  Le  bioxyde  d'azote  ou 
oœyde  azotique  est  un  gaz  incolore,  dont  il  est  impos- 
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sible  de  connaître  l'odeur,  à  cause  de  sa  transformation 
à  l'air  en  vapeurs  rutilantes  de  peroxyde  d'azote;  cette 
réaction  constitue  le  meilleur  moyen  de  le  recon- 
naître. 

Il  a  pour  densité  1,039  ;  il  est  peu  soluble  dans  l'eau, 
qui  en  absorbe  0,05  de  son  volume  à  15  degrés,  et 
très  difficilement  liquéfiable  :  c'est  un  ancien  gaz 
permanent. 

Il  a  été  liquéfié  par  M.  Cailletet  sous  104  atmosphères 
à  —  11  degrés;  à  l'état  liquide  il  bout  à  —  154  degrés 
et  se  congèle  à  —  167  degrés. 

Le  sulfate  ferreux  absorbe  aisément  le  bioxyde 
d'azote,  en  se  colorant  en  brun. 

139.  Propriétés  chimiques.  —  Le  bioxyde  d'azote  est 
endothermique  et  par  conséquent  instable;  il  est 
décomposé  par  la  chaleur  et  par  l'étincelle  en  azote 
et  peroxyde  d'azote. 

2AzO  =  Az -f  Az02. 

Il  peut  détoner  sous  le  choc  d'un  explosif,  notam- 
ment du  fulminate  de  mercure  (Berthelot.) 

Quoiquefacilement  décomposable,  le  bioxyde  d'azote 
n'entretient  que  difficilement  la  combustion  :  le  char- 
bon allumé  s'y  éteint,  le  soufre  n'y  brûle  que  lorsqu'il 
a  été  au  préalable  fortement  chauffé,  le  phosphore  y 
donne  une  flamme  éclatante,  avec  production  de 
fumées  blanches  d'anhydride  phosphorique. 

Le  sulfure  de  carbone  y  brûle  avec  une  flamme 
bleue  très  rapide  et  très  photogénique,  dont  l'éclat  est 
assez  vif  pour  faire  détoner  à  distance  un  mélange 
d'hydrogène  et  de  chlore. 

CS2  +  6AzO  ==:  6Az  +  CO^  -f 
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L'oxygène  le  transforme  immédiatement  en  per- 
oxyde d'azote. 

AzO  +  0  =  Az02. 

L'hydrogène,  en  présence  de  la  mousse  de  platine, 
le  réduit  à  l'état  d'ammoniaque. 

.     AzO  +  5H  =  AzH3  +  H20. 

Les  métaux  s'y  oxydent  au  rouge,  en  laissant  un 
résidu  d'azote. 

Enfin,  le  bioxyde  d'azote  peut  s'unir  par  addition  au 
chlore  et  au  brome,  ce  qui  permet  de  le  considérer 
comme  un  radical  monovalent;  ce  radical,  en  combi- 
naison, est  appelé  nitrosyle. 

On  peut  l'analyser  par  la  cloche  courbe,  comme  le 
protoxyde  d'azote  ;  on  trouve  ainsi  qu'il  renferme  des 
volumes  égaux  d'oxygène  et  d'azote,  unis  sans 
condensation. 

140.  Préparation.  —  On  prépare  le  bioxyde  d'azote 
en  attaquant  à  froid  de  la  tournure  de  cuivre  par 
l'acide  azotique  étendu,  dans  un  flacon  à  col  droit  ou 
à  deux  tubulures  :  il  reste  comme  résidu  de  l'azotate 
de  cuivre. 

3Cu  +  SAzO-^H     3Cu(Az03)2  4- 2AzO  +  4H20. 

Ou  bien  en  chauffant  du  sulfate  ferreux  avec  de 
l'acide  sulfurique  étendu,  mélangé  d'acide  azotique. 

eSO^Fe  +  3SO'*H2  +  2Az03H  = 
3Fe2(S0^)3  +  2AzO  +  4H20. 

Le  bioxyde  d'azote  n'a  aucun  usage. 
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Peroxyde  d'azote,  AzO^. 

141.  Propriétés  physiques.  —  Le  peroxyde  d'azote, 
qu'on  appelle  aussi,  improprement,  acide  lujpoazotique , 
est  un  liquide  jaune  orangé,  très  volatil,  qui  bout  à 
22  degrés  en  émettant  des  vapeurs  rouges  suffocantes, 
dangereuses  à  respirer,  que  l'on  désigne  ordinai- 
rement sous  le  nom  de  vapeurs  rutilantes.  Ces 
vapeurs  se  distinguent  aisément  de  celles  du  brome 
parce  qu'elles  sont  décolorées  par  l'eau. 

Le  peroxyde  d'azote  se  solidifie  à  —  10  degrés  en 
une  masse  cristalline  blanche;  il  ne  peut  être  dissous 
dans  l'eau,  qui  le  décompose  instantanément. 

142.  Propriétés  chimiques.  —  Le  peroxyde  d'azote 
est  encore  endothermique,  mais  c'est  le  plus  stable 
de  tous  les  composés  oxygénés  de  l'azote;  la  chaleur 
et  l'étincelle  ne  le  décomposent  que  très  incomplè- 
tement. 

Aussi,  malgré  la  grande  quantité  d'oxygène  qu'il 
renferme  ,  n'entretient-il  qu'un  petit  nombre  de 
combustions.  Avec  les  liquides  tr.ès  combustibles,  tels 
que  le  benzène,  le  pétrole  ou  le  sulfure  de  carbone,  il 
donne  des  mélanges  violemment  explosifs  qui  sont 
connus  sous  le  nom  de  panclastites.  '  <■ 

3Az02  +  CS2  ^  C02  4-  2S02  _^  3Az. 

Les  métaux  le  réduisent  au  rouge,  il  attaque  même 
un  peu  le  mercure  à  froid. 

L'hydrogène,  en  présence  de  mousse  de  platine 
légèrement  chauffée,  le  transforme  en  ammoniaque 
et  eau  ;  l'anhydride  sulfureux  donne  avec  lui  de  l'acide 
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azoteux  et  de  l'anhydride  nitrososulfurique  (cristaux 
des  chambres  anhydres.) 

2S02  +  4Az02  ziz:  Az203  +  S2Az209. 

Avec  le  chlore  et  le  brome  le  peroxyde  d'azote 
donne  des  composés  Az02Cl  et  Az02Br  qui  sont  con- 
nus sous  les  noms  de  chlorure  et  bromure  cUazotyle. 

L'eau  le  décompose  immédiatement  en  acide  azo- 
tique et  acide  azoteux,  si  la  température  est  très 
basse,  en  acide  azotique  et  bioxyde  d'azote  si  elle  est 
plus  élevée. 

2Az02  +  H20  =:  Az03H  +  Az02H. 
3Az02  +  H20  =  2Az03H  +  AzO. 

Enfin  les  bases  se  comportent  d'une  manière  ana- 
logue et  fournissent  un  mélange  d'azotate  et  d'azotite. 

2Az02  -f  2K0H  =  ÀzO^K  +  Az02K  +  H20. 

Cette  réaction  suffît  à  montrer  que  le  peroxyde 
d'azote  n'est  pas  un  anhydride  simple  comme  Az203  ou 
Az205,  mais  bien  un  anhydride  mixte,  l'anhydride 
nitroso-nitrique,  qui  renferme  à  la  fois  les  deux  radi- 
caux, nitrosyle  et  azotyle,  des  acides  azoteux  et 
azotique. 

Il  résulte  de  là  que  sa  formule  devrait  s'écrire  Az^O'' 
plutôt  que  Az02. 

143.  Préparation.  —  On  prépare  ordinairement  le 
peroxyde  d'azote  en  chauffant  au  rouge  sombre,  dans 
une  cornue  de  grès,  de  l'azotate  de  plomb  parfaitement 
desséché  (fig.  44)  ;  les  vapeurs  rouges  qui  se  dégagent 
sont  condensées  dans  un  tube  en  U,  refroidi  par  un 
mélange  de  glace  et  de  sel  marin. 

■  Pb(Az03)2  =  PbO-J-2Az02  +  0. 


ACIDE   AZOTIQUE  1G7 

Usages.  —  Le  peroxyde  d'azote  sert  à  peu  près 
uniquement  à  })i'épai'er  les  azotites  alcalins,  par  son 
action  sur  les  bases  correspondantes. 


Acide  azotique,  AzO^H  ou  Az02(0H). 

144.  Propriétés  physiques.  —  L'acide  azotique  ou 

acide  nitrique  se  trouve  dans  le  commerce  à  l'état 

presque  pur,  on  l'appelle  alors  acide  azotique  fumant^ 

et  à  l'état  d'hydrate  secondaire,  en  partie  dissocié, 

3 

répondant  à  peu  près  à  la  formule  AzO^H -|- ^  H-0  ; 

c'est  l'acide  azotique  ordinaire  ou  non  fumant. 

Le  premier  est  généralement  coloré  en  jaune  par 
une  petite  quantité  de  peroxyde  d'azote  qu'il  retient 
en  dissolution,  il  bout  à  86  degrés  et  a  pour  densité 
1,55;  l'autre  est  toujours  incolore,  il  bout  à  123  degrés 
et  a  pour  densité  1,42.  Son  odeur  est  spéciale  et  ca- 
ractéristique. 

L'acide  azotique  est  soluble  dans  l'eau  en  toutes 
proportions  ;  on  le  reconnaît  quand  il  est  concentré  à 
ce  qu'il  donne  des  vapeurs  rutilantes  avec  la  tournure 
de  cuivre.  Pour  le  caractériser  lorsqu'il  est  étendu,  on 
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peut  se  servir  avec  avantage  d'une  dissolution  de  sul- 
fate ferreux  dans  l'acide  sulfurique,  qu'il  colore  en 
rouge,  ou  bien  du  carmin  d'indigo,  en  solution  chlor- 
hydrique,  qu'il  décolore  à  l'ébullition. 

Une  solution  de  cliphén  y  lamine  dans  l'acide  sulfu- 
rique concentré  se  colore  en  bleu  intense  quand  on  y 
ajoute  une  trace  d'acide  azotique. 

L'acide  azotique  n'est  pas  vénéneux  à  petites  doses, 
mais  il  est  fortement  caustique  et  attaque  l'épiderme 
en  le  colorant  en  jaune  ;  on  l'emploie  souvent,  à 
cause  de  cette  propriété,  pour  détruire  les  verrues. 

145.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  azotique, 
quoique  non  explosif,  est  peu  stable  :  la  lumière  et 
même  la  simple  distillation  suffisent  à  provoquer  un 
commencement  de  décomposition  de  l'acide  pur,  qui 
aussitôt  prend  la  couleur  jaune  du  peroxyde  d'azote. 

2Az03H  =  2Az02 -f  H20  +  O. 

C'est  pour' cette  raison  que  l'acide  fumant  du  com- 
merce n'est  jamais  incolore. 

A  l'état  étendu,  il  résiste  a  l'action  de  la  lumière  et 
peut  être  distillé  sans  altération. 

L'acide  azotique  est  un  oxydant  énergique,  qui  at- 
taque tous  les  corps  combustibles  et  les  porte  généra- 
lement au  maximum  d'oxydation  ;  c'est  ainsi  qu'il 
change  le  soufre  en  acide  sulfurique,  le  phosphore  en 
acide  phosphorique,  l'arsenic  en  acide  arsénique,  le 
carbone  en  acide  carbonique,  etc. 

Le  bore  en  poudre  prend  feu  quand  on  le  projette 
dans  de  l'acide  azotique  fumant,  pour  donner  l'acide 
borique  BO^H^;  le  sélénium  et  le  tellure  donnent  seu- 
lement de  l'acide  sélénieux  et  de  l'acide  tellureux. 
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Dans  toutes  ces  réactions,  il  se  dégage  des  vapeurs 
rutilantes  de  peroxyde  d'azote. 

S  +  GAzO^H     S0'^H2  +  6Az02  +  2H20. 
P  +  5Az03H  =  P04H3  4-  5Az02  -j-  H20. 
C  +  4 Az03H     CO2  +  4Az02  +  2H20. 

Les  métaux  qui  décomposent  l'eau  donnent  avec 
l'acide  azotique  une  suite  de  réactions  fort  complexes 
d'où  résultent  un  dégagement  de  peroxyde,  de  bioxyde 
et  de  protoxyde  d'azote,  accompagnés  d'azote  libre, 
et  une  production  d'azotate  d'ammoniaque.  On  peut 
les  interpréter  en  admettant  qu'il  se  produit  d'abord 
de  l'hydrogène,  à  l'état  naissant,  qui  réduit  ensuite 
l'acide  azotique  ;  en  fait,  les  gaz  qui  se  dégagent  ne  ^• 
renferment  jamais  d'hydrogène. 

Le  fer  donne  lieu  à  une  expérience  curieuse,  qui  est 
connue  sous  le  nom  d'expérience  du.  fer  passif  :  ce 
métal,  qui  est  très  bien  attaqué  par  l'acide  azotique 
ordinaire,  ne  l'est  pas  par  l'acide  fumant,  et  cesse  de 
l'être  par  le  premier  quand  il  a  été  plongé  dans 
l'autre.  Cette  passivité  cesse  immédiatement  quand 
on  touche  le  métal  avec  un  fil  de  cuivre  ou  même  de 
fer  non  passif  ;  elle  réapparait  si  on  touche  le  fer 
attaqué  avec  un  fil  de  platine  ou  une  baguette  en 
charbon  de  cornue.  Ces  effets  sont  vraisemblablement 
dus  à  des  influences  électriques. 

Les  métaux  qui  ne  décomposent  pas  l'eau  réagissent 
d'une  manière  plus  simple:  ils  donnent  uniquement 
du  peroxyde  d'azote  avec  l'acide  azotique  concentré  et 
du  bioxyde  d'azote  avec  l'acide  étendu. 

4Az03H  +  Cu  =  Cu(Az03)2  +  2Az02  +  2H20. 
8Az03H  +  3Cu  =  3Cu(Az03)2  +  2AzO  +  4H20. 


Toutes  ces  actions  s'accomplissent  à  froid  ;  l'eau 

CHIMIE  ^  10 
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forte  des  graveurs  est  simplement  de  l'acide  azotique 
étendu. 

Le  platine  et  l'or  ne  sont  pas  attaqués  par  l'acide 
azotique;  l'étain  et  l'antimoine  se  comportent  comme 
des  métalloïdes  et  donnent  des  acides. 

L'acide  azotique  porte  la  plupart  des  oxydes  et  des 
acides  inférieurs  au  maximum  d'oxydation;  il  change 
les  sels  ferreux  en  sels  ferriques,  l'acide  sulfureux  en 
acide  sulfurique,  l'acide  arsénieux  en  acide  arsénique. 

As203  +  4Az03H  =  As20^  +  4  AzO^  + 

Il  transforme  un  grand  nombre  de  sulfures  en  sul- 
fates. 

PbS  +  8Az03H  -  SO'^Pb  +  8AzO^  +  4  H^O. 

Il  décompose  tous  les  hydracides,  ainsi  que  leurs 
sels,  à  l'exception  seulement  de  l'acide  fluorhydiique 
et  des  fluorures. 

HCl  +  Az03H     Cl  +  AzO^  +  H^O. 
H^S  +  2Az03H  =  S  +  2Az02  4.  2H20. 

(étendu) 

H2S+8Az03H  =  S04H2  +  8Az02-f4H20. 

(concentré) 

L'anhydride  phosphorique  le  transforme  en  anhy- 
dride azotique  Az^O^. 

L'acide  azotique  attaque  enfin  presque  toutes  les 
matières  organiques  ;  avec  celles  qui  sont  très  oxy- 
dables, il  donne  une  réaction  violente  (l'essence  de 
térébenthine  prend  feu  quand  on  y  verse  brusquement 
de  l'acide  azotique  concentré)  ou  tout  au  moins  tumul- 
tueuse, avec  dégagement  d'acide  carbonique  et  de 
vapeurs  rutilantes. 

Avec  les  alcools  il  réagit  régulièrement  :  à  froid  il 
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s'y  combine  pour  former  des  éthers,  à  chaud  il  donne 
des  produits  d'oxydation  normaux,  aldéhydiques  ou 
acides. 

Enfin  les  hydrocarbures  aromatiques  et  les  phénols 
sont  modifiés  par  substitution  du  groupe  azotyle  AzO^ 
à  un  atome  d'hydrogène:  on  obtient  ainsi  ce  qu'on 
appelle  des  corps  nltrés. 

Cm^  +  AzO^H  =  H^O  +  C6H5Az02. 

Benzène.  Nitro-benzène. 

Un  grand  nombre  d'éthers  nitriques  et  de  corps 
nitrés  sont  explosifs  ;  nous  rappellerons  comme 
exemples  la  nitroglycérine  C3HS(Az03)3  et  le  trinitro- 
phénol  ou  acide  picrique  C6H2(AzO-;3(OH). 


146.  Préparation.  —  On  prépare  industriellement 


—  Fabrication  de  l'acide  azotique. 


l'acide  azotique  en  distillant,  dans  de  grandes  cornues 
en  fonte,  un  mélange  d'azotate  de  sodium  naturel  et 
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d'acide  sulfurique  (fig.  45)  ;  le  résidu  est  du  bisulfate 
de  sodium. 

AzO^Na  +  S0'*H2^^  SO^HNa -f  AzO^H. 

L'acide  que  l'on  recueille  est  fumant  si  les  produits 
employés  à  sa  fabrication  sont  purs  ;  il  ne  l'est  pas  si 
ces  produits  renferment  de  l'eau,  qui  distille  néces- 
sairement en  même  temps  que  l'acide  azotique. 

L'acide  azotique  commercial  renferme  toujours  un 
peu  d'acide  sulfurique  et  de  chlore,  quelquefois  une 
trace  d'iode  provenant  de  l'azotate  de  sodium:  on  le 
purifie  sans  peine  en  le  redistillant,  après  addition  d'une 
petite  quantité  d'azotate  de  baryum  et  d'azotate  d'ar- 
gent, qui  précipitent  l'acide  sulfurique  et  les  halo- 
gènes. 

Dans  les  laboratoires,  on  l'obtient  immédiatement 
pur  en  distillant  doucement,  dans  un  appareil  tout  en 
verre,  un  mélange  d'acide  sulfurique  concentré  et 
d'azotate  de  potassium  {salpêtre)  sec. 

Etat  naturel.  —  L'acide  azotique  se  forme  en  petite 
quantité,  pendant  les  orages,  par  l'action  de  l'éclair 
sur  les  éléments  de  l'air  atmosphérique  :  on  le  retrouve 
alors  dans  l'eau  de  pluie. 

Il  existe  en  grande  quantité,  sous  forme  d'azotate 
de  sodium,  sur  les  côtes  du  Pérou  et  du  Chili.  Ce  sel 
a  pour  origines  l'ammoniaque  du  guano,  qui,  sous 
l'influence  de  l'oxygène  et  du  ferment  nitrique,  s'est 
peu  à  peu  changée  en  acide  azotique,  et  le  sodium  qui 
se  trouve  en  abondance  dans  l'eau  de  mer,  ainsi  que 
dans  le  guano  lui-même  :  il  renferme  souvent  un  peu 
d'iodate  de  sodium  mélangé. 

Dans  nos  pays,  on  voit  la  même  réaction  s'effectuer 
sous  nos  yeux  dans  tous  les  endroits  humides  où  il  se 
produit   un    dégagement   lent    d'ammoniaque,  par 
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exemple  dans  le  sol  et  dans  les  murs  des  écuries  ou 
des  étables  ;  l'acide  azotique  se  combine  alors  à  la 
potasse,  qui  est  plus  commune  que  la  soude  à  l'inté- 
rieur des  continents,  et  donne  lieu  à  ces  efflorescences 
de  salpêtre  que  tout  le  monde  connaît. 

Usages.  —  L'acide  azotique  sert  à  fabriquer  l'acide 
sulfurique,  des  explosifs  tels  que  la  nitroglycérine,  le 
fulminate  de  mercure  ou  l'acide  picrique  et  un  grand 
nombre  de  corps  nitrés,  directement  utilisables  en 
teinture  ou  susceptibles  d'être  transformés  en  matières 
tinctoriales.  On  l'emploie  enfin  pour  décaper  ou  graver 
les  métaux. 

Phosphore. 

147.  Propriétés  physiques.  —  Le  phosphore  se  pré- 
sente sous  deux  formes  allotropiques  distinctes,  qu'on 
appelle  vulgairement  le  phosphore  blanc  et  le  phos- 
phore rouge.  Le  premier  est  un  corps  solide  jaune 
clair,  translucide,  mou  comme  la  cire,  d'une  odeur 
spéciale  rappelant  celle  de  l'ozone,  qui  répand  des 
fumées  à  Tair  et  émet  des  lueurs  à  l'obscurité. 

Sa  densité  est  égale  à  1,83  ;  il  est  insoluble  dans  l'eau, 
mais  se  dissout  très  bien  dans  le  sulfure  de  carbone, 
le  trichlorure  de  phosphore  et  un  grand  nombre  d'hy- 
drocarbures. 

On  peut  l'obtenir  cristallisé  par  sublimation  dans  le 
vide. 

Le  phosphore  blanc  fond  à  44  degrés  et  bout  à 
290  degrés.  On  doit  le  fondre  dans  l'eau  chaude  et  le 
distiller  dans  une  atmosphère  d'hydrogène  ou  d'azote 
pour  éviter  son  inflammation. 

Le  phosphore  fondu  reste  longtemps  en  surfusion  à 
la  température  ordinaire  et  même  à  0  degré,  quand 
on  le  maintient  à  l'abri  de  toute  agitation  mécanique. 

10. 
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Sa  densité  de  vapeur  4,35  correspond  au  poids  mo- 
léculaire 124,  quadruple  de  son  poids  atomique  ;  il 
renferme  donc,  à  l'état  gazeux,  quatre  atomes  par  mo- 
lécule. 

Le  phosphore  rouge  est  une  poudre  brune,  inodore 
et  non  phosphorescente,  qui  ne  se  dissout  à  froid  dans 
aucun  réactif;  sa  densité  varie  de  1,96  à  2,34,  suivant 
la  température  à  laquelle  il  a  été  porté  pendant  sa 
préparation.  Le  phosphore  rouge  est  infusible  et  fixe  : 
quand  on  le  chauffe,  dans  l'espoir  de  le  fondre  ou  de 
le  volatiliser,  il  se  transforme  en  phosphore  blanc  or- 
dinaire. 

Le  phosphore  rouge  a  pu  être  obtenu  en  petits  cris- 
taux bien  définis,  par  dissolution  dans  le  plomb  fondu, 
au  rouge  sombre;  c'est  donc  à  tort  qu'on  l'appelle 
souvent  phosphore  amorphe. 

Le  phosphore  blanc  est  très  vénéneux  ;  il  détermine^ 
quand  on  l'introduit  en  doses  massives  dans  l'orga- 
nisme, une  désoxydation  des  tissus  qui  entraine  rapi- 
dement la  mort  :,  son  meilleur  antidote  est  l'essence 
de  térébenthine,  qui  l'empêche  de  s'oxyder  à  la  tempé- 
rature ordinaire. 

Le  contact  prolongé  du  phosphore  blanc,  ou  même 
la  respiration  des  vapeurs  qu'il  dégage,  produit  à  la 
longue  une  désorganisation  des  os,  et  particulièrement 
des  os  maxillaires,  qui  est  connue  sous  le  nom  de 
nécrose]  cette  maladie  s'observe  fréquemment  chez 
les  ouvriers  qui  manient  le  phosphore  ordinaire. 

Le  phosphore  rouge  paraît  être  absolument  inoffensif. 

148.  Propriétés  chimiques.  —  Le  phosphore  blanc 
est  un  corps  fortement  électro-positif,  remarquable 
surtout  par  son  affinité  pour  l'oxygène.  Il  s'oxyde  à 
froid,  dans  l'air  ou  dans  l'oxygène  raréfié,  en  émettant 
des  lueurs  et  en  répandant  des  fumées  d'acide  phos- 
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plioreiix,  mélangé  cracide  liypoplios[)liorique  et  d'acide 
phosphorique  :  il  se  produit  en  même  temps  un  peu 
d'ozone,  d'eau  oxygénée  et  d'azotite  d'ammoniaque. 

Cette  combustion  lente  n'a  plus  lieu  dans  l'oxygène 
pur,  sous  la  pression  ordinaire  ;  elle  est  également 
empêchée  par  la  présence  dans  l'air  de  certains  gaz 
ou  vapeurs  oxydables,  tels  que  l'acide  sulfureux,  l'acide 
sulfliydrique,  l'ammoniaque,  l'hydrogène  phosphoré, 
Téthylène,  l'essence  de  térébenthine,  etc. 

A  60  degrés,  le  phosphore  blanc  prend  feu  dans  l'air 
ou  dans  l'oxygène  ;  il  brûle  alors  avec  une  belle  flamme 
blanche,  en  donnant  d'épaisses  fumées  d'anhydride 
phosphorique  P^O^  Quand  l'air  ne  se  renouvelle  que 
lentement,  la  tlamme  devient  beaucoup  plus  paie  ;  il 
se  forme  alors  de  l'anhydride  phosphoreux  P-O^. 

Par  suite  de  son  affinité  pour  l'oxygène,  le  phos- 
phore blanc  est  un  réducteur  énergique  :  tous  les 
oxydants  le  changent  en  acide  phosphorique,  et  l'ac- 
tion peut  devenir  violente,  comme  par  exemple  avec 
l'acide  chlorique,  l'acide  iodique  et  même  l'acide  azo- 
tique. 

Il  décompose  l'eau  vers  250  degrés  ;  il  réduit  à  froid 
les  sels  de  cuivre,  de  mercure,  d'argent,  d'or  et  de 
platine  ;  il  réagit  sur  les  lessives  alcalines  chaudes  en 
donnant  un  hypophosphite  et  de  l'hydrogène  phos- 
phore. 

4P  +  3K0H  +  3H20     SPO^H^K  +  PH3. 

Le  chlore,  le  brome  et  l'iode  s'y  combinent  avec  in- 
candescence pour  donner  les  chlorures,  bromures  et 
iodures  de  pliosphore  PCP,  PCP,  etc.  . 

Le  soufre  donne  avec  lui  une  réaction  explosive  ; 
les  métaux  s'y  combinent  pour  donner  des  phos- 
phures  cassants.  Le  bronze,  cependant,  conserve  sa 
malléabilité  et  acquiert  une  force  de  résistance  com- 
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parable  à  celle  du  fer  quand  on  l'additionne  d'une  pe- 
tite quantité  de  phosphore  :  le  bronze  phosphoré  sert 
à  la  construction  des  coussinets,  des  fléaux  de  ba- 
lances, des  conducteurs  téléphoniques,  etc. 

Parmi  les  hydracides,  l'acide  iodhydrique  seul 
réagit  aisément  sur  le  phosphore  ordinaire  :  il  donne 
avec  lui  de  l'iodure  de  phosphore  et  de  l'iodure  de 
phosphonium. 

2P  +  4HI  =  PI3+PH4I. 

Le  phosphore  rouge  possède  à  peu  près  les  mêmes 
propriétés  chimiques  que  le  phosphore  blanc,  mais 
fort  atténuées  :  il  ne  s'oxyde  sensiblement  pas  à  froid, 
il  ne  prend  feu  que  vers  250  degrés,  il  se  combine  au 
soufre  sans  explosion  ;  l'acide  azotique  l'attaque  régu- 
lièrement sans  que  la  réaction  devienne  jamais  tu- 
multueuse ;  il  ne  réduit  plus  les  oxydes,  ni  les  sels  de 
métaux  lourds  à  froid;  il  ne  réagit  pas  sur  les  lessives 
alcalines,  même  bouillantes,  mais  il  est  encore  atta- 
qué très  vivement  par  les  oxydants  énergiques.  Un 
mélange  de  phosphore  rouge  et  de  chlorate  de  potas- 
sium détone  avec  violence  par  le  choc  :  on  s'en  sert 
pour  fabriquer  les  amorces  d'enfants  ;  enfin  le  phos- 
phore rouge  prend  feu  par  frottement  sur  le  peroxyde 
de  plomb  PbO^,  propriété  qu'on  utilise  dans  la  fabri- 
cation des  allumettes  suédoises. 

149.  Préparation.  —  Le  phosphore  se  fabrique  en- 
core aujourd'hui  par  le  procédé  de  Scheele,  qui  con- 
siste à  l'extraire  des  os.  La  méthode  primitive  n'a 
subi  que  quelques  modifications  de  détail  ;  nous  la 
décrirons  ici  telle  qu'on  la  pratique  dans  les  usines 
Coignet. 

Les  os  frais,  mélange  de  matières  organiques 
(graisse  et  osséine)  et  de  matières  minérales,  parmi 
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lesquelles  domine  le  phosphate  tricalcique,  sont 
d'abord  dégraissés,  puis  traités  par  l'acide  chlorhy- 
drique,  qui  transforme  les  phosphates  en  acide  phos- 
phorique libre  et  laisse  l'osséine  insoluble. 

(P04)2Ca3  +  6HC1  zzz  3CaC12  +  2PO'^H3. 

Phosphate  trical-  Acide 

cique.  phosphorique. 

L'osséine  est  mise  à  part  pour  la  fabrication  de  la 
colle  forte  ;  quant  au  liquide  acide,  on  le  neutralise 
exactement  par  un  lait  de  chaux,  de  manière  à  préci- 
piter tout  l'acide  phosphorique  qui  s'y  trouve  à  l'état 
de  phosphate  bicalcique  insoluble. 

P04H3  -f  Ca(0H)2  ^  PO^HCa  +  2H20. 

Acide  Phosphate  bical- 

phosphorique.  cique. 

On  recueille  le  précipité  et  on  le  traite  par  l'acide 
sulfurique,  ce  qui  donne  du  sulfate  de  calcium  inso- 
luble, que  l'on  rejette,  et  un  liquide  renfermant  un 
mélange  d'acide  phosphorique  et  de  phosphate  mono- 
calcique  (P04H2)2Ca. 

PO^HCa  +  S04H2  =  SO^Ca  +  POm^. 
2P04HCa  +  S0'^H2  =z  SO^Ca  -f  (PO^*H2)2Ca. 

On  évapore  jusqu'à  consistance  sirupeuse,  on  ajoute 
du  charbon  de  bois  en  poudre,  on  dessèche  le  mé- 
lange aussi  complètement  que  possible,  de  manière  à 
transformer  l'acide  phosphorique  en  acide  métaphos- 
phorique  et  le  phosphate  monocalcique  en  métaphos- 
phate  de  calcium,  et  finalement  on  distille  dans  des 
cornues  en  terre  réfractaire,  chauffées  au  rouge  blanc 
(fig.  46).  Les  vapeurs  de  phosphore  vont  se  condenser 
dans  des  réfrigérants  métalliques  à  moitié  remplis 
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d'eau;  le  résidu,  formé  surtout  de  phosphate  trical- 
cique,  est  rejeté. 

P03H  +  3C  =3  P  +  3C0  +  H. 

Acide 
m  é  laph  0  sp  h  ori  q  ii  e . 

3(P03)2Ca  +  toc  z=r  4P  +  (PO^)2Ca3  +  lOCO. 

Métaphosphate  Phosphate  trical- 

de  calcium.  ciqiie. 


On  purifie  le  pliospliore  ainsi  obtenu  en  le  faisant 
fondre  dans  l'eau  chaude  et  le  liltrant  par  pression  à 
travers  une  peau  chamoisée  ou  une  pierre  poreuse  ; 
on  le  coule  enfin  dans  des  boites  à  fond  cannelé,  où  il 
prend  par  refroidissement  sa  forme  commerciale  de 
bâtons  prismatiques. 
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Le  phosphore  rouge  prend  naissance  par  l'action  de 
hi  lumière  ou  de  la  chaleur  sur  le  phosphore  blanc;  la 
lumière  n'agit  que  superficiellement  et  avec  une  ex- 
trême lenteur,  do  sorte  qu'en  pratique  on  préfère  le 
fabri<{uer  en  cluxuffant  le  phosphore  ordinaire.  L'opé- 
ration s'effectue  dans  des  chaudières,  munies  d'une 
soupape  de  sûreté  ou  simplement  d'une  petite  ouver- 
ture, pour  i'écliappement  des  gaz  (tîg.  47),  que  l'on 


Fig.  47.  —  Fabricalioii  du  phosphore  rouge. 


chauffe  progressivement,  pendant  une  huitaine  de 
jours,  de  100  à  250  degrés.  Quand  l'opération  est  finie, 
on  laisse  refroidir,  on  broie  le  contenu  des  chau- 
dières, on  l'épuisé  par  le  sulfure  de  carbone,  pour 
dissoudre  le  phospimre  blanc  non  transformé,  et  enfin 
on  lave  le  résidu  insoluble  avec  une  lessive  alcaline 
et  de  l'eau  pure. 
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Le  phosphore  blanc  doit  toujours  être  maintenu  à 
l'abri  de  l'air,  de  préférence  sous  une  couche  d'eau  ; 
le  phosphore  rouge  peut  être  conservé  dans  un  fla- 
con quelconque,  sans  précautions  spéciales. 

Etat  naturel.  —  En  raison  de  sa  grande  oxydabilité, 
le  phosphore  ne  saurait  exister  à  l'état  libre  dans  la 
nature,  mais  ses  combinaisons  y  sont  extrêmement 
répandues.  Le  phosphate  tricalcique,  en  particulier, 
se  rencontre  en  abondance  dans  une  foule  de  loca- 
lités, où  on  l'exploite  pour  la  fabrication  des  engrais. 

Ce  phosphate  tricalcique  est  indispensable  à  la  nu- 
trition des  animaux,  qui  en  constituent  leur  squelétte, 
et  à  celle  des  plantes,  qui  en  ont  besoin  pour  former 
leurs  principes  albuminoïdes. 

Usages.  —  Le  phosphore,  sous  ses  deux  formes, 
sert  à  la  fabrication  des  allumettes.  Les  allumettes  or- 
dinaires renferment  du  phosphore  blanc,  elles  pren- 
nent feu  par  frottement  sur  un  corps  quelconque 
parce  que  la  température  d'inflammation  du  phosphore 
ordinaire  est  relativement  basse.  Les  allumettes  sué- 
doises portent  seulement  une  pâte  oxydante,  renfer- 
mant du  chlorate  de  potassium  et  du  peroxyde  de 
plomb  ;  elles  ne  prennent  feu  que  sur  un  frottoir  spé- 
cial, dont  la  surface  est  imprégnée  de  phosphore 
rouge. 

Le  phosphore  blanc  sert  aussi  quelquefois  comme 
poison,  pour  détruire  les  animaux  nuisibles. 

Fi  a  été  découvert  dans  l'urine  par  Brandt,  de  Ham- 
bourg, en  1669  ;  Gahn  a  plus  tard  reconnu  sa  présence 
dans  les  os,  Scheele  a  donné  le  moyen  pratique  de  l'en 
extraire,  enfin  Kopp,  en  1844,  a  découvert  le  phos- 
phore rouge,  que  Schrœtter,  de  Vienne,  a  soumis  à 
une  étude  approfondie  en  1848. 
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Hydrogène  phosphoré,  PH^ 

150.  —  Il  existe  trois  combinaisons  hydrogénées  du 
phosphore  :  le  phosphure  solide  P^H,  le  phosphure 
liquide  PH-  et  le  phosphure  gazeux  PH^. 

Le  phosphure  liquide  est  spontanément  inflam-. 
mable  à  l'air,  très  volatil  et  très  instable  :  la  chaleur 
et  même  la  lumière  le  décomposent  rapidement  en 
|)hosphure  solide  et  phosphure  gazeux. 

5PH2z=P2H-!-3PH\ 

.  Nous  n'étudierons  ici  en  détail  que  ce  dernier. 

151.  Propriétés  physiques. —  L'hydrogène  phosphpré 
est  un  gaz  incolore,  peu  soluble  dans  l'eau,  qui  se 
reconnaît  à  son  odeur  d'ail  et  à  sa  grande  combustibi- 
lité :  il  brûle  à  l'air  avec  une  flamme  blanche  et  bril- 
lante, en  répandant  des  fumées  d'acide  phosphorique. 

2PH3  +  80  z=  P205  3H20. 

Sa  densité  est  égale  à  1,185;  il  se  liquéfie  sous  la 
pression  ordinaire  à  —  90  degrés  et  se  solidifie  vers 
—  133  degrés. 

Le  chlorure  cuivreux  ammoniacal  l'absorbe  sans 
altération.  - 

L'hydrogène  phosphoré  est  très  vénéneux  :  il  agit 
sans  doute  comme  le  phosphore  ordinaire,  en  privant 
l'organisme  de  l'oxygène  qui  est  nécessaire  à  son 
fonctionnement. 

152.  Propriétés  chimiques.  —  L'hydrogène  phosphoré 
•est  éminemment  combustible,  il  est  même  spontané- 
ment inflammable  à  l'air  quand  il  renferme  des  va- 
peurs de  phosphure  d'hydrogène  liquide.  11  perd  cette 

CHIMIE  11 
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propriétés  sous  toutes  les  influences  qui  tendent  à  dé- 
truire PH-,  par  exemple  à  la  lumière  ou  par  con- 
tact avec  une  solution  d'acide  chlorhydrique  ou  une 
lessive  alcaline.  La  chaleur  le  décompose  entière- 
ment, avec  dépôt  de  phosphore  et  mise  en  liberté 
d'hydrogène  :  le  volume  du  gaz  augmente  alors  de  la 
moitié  de  sa  valeur . 

Tous  les  oxydants  l'attaquent  et  le  cliangent  en 
acide  phospliorique  :  l'ozone  et  l'acide  azotique  l'en- 
flamment instantanément. 

PH3  +  8Az03H  ^  P0^H3  +  8Az02  -f-  4H20. 

L'hydrogène  phosphoré  réduit  les  sels  de  métaux 
nobles  et  en  précipite  le  métal  ;  il  décompose  même 
Tacide  sulfurique  à  froid. 

Le  chloi'e  et  le  brome  l'enflamment. 

L'iode  agitmoins  énergiquement  et  donne  de  l'iodure 
de  phosphonium,  en  même  temps  que  de  l'iodure  de 
phosphore . 

4PH3  -f  61  =  3PHn  +  PP. 

Les  métaux  enfin  le  décomposent  à  chaud,  en 
s'emparant  de  son  phosphore. 

L'hydrogène  phosphoré  ne  possède  pas  les  propriétés 
basiques  puissantes  du  gaz  ammoniaque,  cependant  il 
peut  encore  s'unir  à  volumes  égaux  avec  les  hydra- 
cides  de  la  famille  du  chlore,  pour  donner  des  com- 
binaisons PH^Cl,  PH^Br  et  PH^I,  qui  sont  isomorphes 
aux  sels  ammoniacaux  correspondants.  On  admet  dans 
ces  corps,  par  analogie,  l'existence  d'un  radical 
phosphoré  comparable  à  l'ammonium,  qui  serait 
le  phosphonium  PH^. 

Le  chlorure  de  phosphonium  possède  une  tension 
de  dissociation  considérable,  aussi  ne  peut-on  le 
former  que  sous  pression,  dans  l'appareil  de  Cailletet. 
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Composition.  —  La  densité  de  vapeur  du  phosphore 
étant  anormale,  la  composition  en  volume  de  l'hydro- 
gène phosphoré  n'est  pas  identique  à  celle  du  gaz  am- 
moniaque :  il  renferme  seulement^  volume  de  vapeur 
de  phosphore  pour  3  d'hydrogène,  condensés  en  2. 

153.  Préparation.  —  On  prépare  le  plus  souvent 
l'hydrogène  phosphoré  en  chauffant  dans  un  petit 
ballon  des  boulettes  humides  formées  de  phosphore 
blanc  et  de  chaux  éteinte  (procédé  de  Gengembre),, 
ou  plus  simplement  du  phosphore  ordinaire  avec  une 
lessive  alcaline  (fîg.  48)  :  le  gaz  qui  se  dégage  renferme 


Fig.  48.  —  Préparation  de  l'hydrogène  phosphoré. 


toujours  de  l'hydrogène  libre  et  des  vapeurs  de  phos- 
phure  liquide,  qui  le  rendent  spontanément  inflam- 
mable. Le  résidu  est  de  l'hypophosphite  de  calcium 
ou  de  sodium. 

4P  +  3NaOH  +  3H20  =  PH3  4-  3P02H2Na. 
3P  +  2Na.0H  +  2H20  =  PH2  +  2P02H2Na. 
P  +  NaOH  +  H20  =  H  +  P02H2Na. 
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On  prépare  encore  l'hydrogène  phosphoré  sponta- 
nément inflammable  en  traitant  par  l'eau  le  phosphure 
de  calcium  PCa  qui  se  forme  à  l'état  brut  quand  on 
calcine  de  la  chaux  ou  de  la  craie  dans  la  vapeur  de 
phosphore:  il  se  produit  d'abord  du  phosphure  liquide, 
qui  se  décompose  aussitôt. 

PCa  4- 2H20  =  PH2  +  Ca(0H)2. 
5PH2  ==:  P2H  +  3PH3. 

On  purifie  le  gaz  en  le  traitant  par  le  chlorure 
cuivreux  ammoniacal,  qui  s'empare  à  froid  de  l'hydro- 
gène phosphoré  et  l'abandonne  ensuite  à  l'état  pur 
quand  on  chauffe. 

L'hydrogène  phosphoré  n'existe  pas  dans  la  nature  et 
n'a  pas  d'usages. 

Composés  oxygénés  du  phosphore. 
154^  —  On  en  connaît  sept,  tous  acides,  qui  sont  : 


l'acide  hypophosphoreux   PO-U^, 

l'acide  phosphoreux   PO^H^, 

lacide  pyrophosphoreux   P^O'^R', 

l'acide  hypophosphoriquo   P'^O^Wy 

l'acide  métaphosphoriquc   PO^H, 

l'acide  pyrophosphorique   P20''H'* 

et  l'acide  orthophosphoriquc  . .  .  .  PO^H^. 


I.'acide  orthophosphorique  est  aussi  très  souvent 
appelé  acide  phosphorique  ordinaire,  parce  que  c'est 
le  plus  commun. 

L'acide  hypophosphoreux  seul  ne  donne  pas  d'an- 
hydride ;  aux  autres  correspondent  les  anhydrides 
phosphoreux  P203,  hypophosphoriquo  P^O*  et  phos- 
phorique P20^. 
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Nous  n'examinerons  que  les  acides  [)liosphoi'iques, 
qui  sont  les  seuls  impoi-tants. 

Anhydride  phosphorique,  P-0'\ 

155.  Propriétés,  préparation.  —  L'anhydride  phos- 
pliorique  est  une  poudre  blanche,  d'aspect  neigeux, 
qui  est  très  stable  et  ne  se  laisse  décomposer  au  rouge 
que  par  le  phosphore  lui-même  ou  le  charbon. 

P20^-^5C  =  2P-5CO. 

Sa  propriété  la  plus  intéressante  est  d'être  extrê- 
mement avide  d'eau  :  il  fait  entendre  un  sifflement 
quand  on  le  jette  dans  un  vase  plein  d'eau  et  se 
transforme  ainsi  en  acide  métaphospliorique. 

P205_|-H^0=:2P0^H. 

On  le  prépare  en  faisant  brûler  dti  phosphore  dans 
un  excès  d'air  sec  :  les  fumées  se  concrètent  peu  à  peu 
et  se  déposent,  sous  la  forme  d'une  poudre  blanche 
et  légère,  au  fond  de  l'appareil,  qui  peut  être  indif- 
féremment en  verre  ou  .en  métal. 

On  l'emploie  dans  les  laboratoires  pour  dessécher 
les  gaz  :  c'est  le  meilleur  déshydratant  que  l'on 
connaisse. 

Acides  phosphoriques. 

156.  Propriétés.  —  Ce  sont  tous  les  trois  des  corps 
solides,  qui  prennent  sous  l'action  de  l'eau  bouillante 
la  forme  commune  d'acide  orthophosphorique  et  que 
la  chaleur  rouge  ramène  à  l'état  d'acide  métaphos- 
pliorique, sans  jamais  donner  l'anljydride. 

P03H  — H20=rPO^H3. 
P20'H^-f  H20r=r2P04H3. 
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Ils  possèdent  tous  la  fonction  d'acides  forts,  mais 
l'acide  métaphosphorique  est  seulement  monobasique, 
tandis  que  l'acide  pyrophosphorique  est  tétrabasique 
et  l'acide  orthophosphorique  tribasique.  Il  en  résulte 
qu'une  même  base,  la  potasse,  par  exemple,  peut 
donner  avec  eux  six  sels  principaux,  qui  ont  pour 
formules  : 


PO^K   Métaphosphate  de  potassium 

P-0''H2K2...  .  Pyrophosphate  bipotassique 

p20'7Ki   Pyrophosphate  tétrapotassique 

PO^H^K. .....  Orthophosphate  monopotassique 

P0^HK2   Orthophosphate  bipotassique  et 

PO^K^   Orthophosphate  tripotassique. 


On  reconnaît  l'acide  métaphosphorique,  lorsqu'il 
est  en  dissolution  dans  l'eau,  à  ce  qu'il  coagule 
l'albumine  et  précipite  en  blanc  le  chlorure  de 
baryum  ;  pour  distinguer  les  deux  autres  on  commence 
par  les  saturer  exactement,  par  la  potasse  ou  la  soude, 
puis  on  ajoute  de  l'azotate  d'argent:  l'acide  pyrophos- 
phorique donne  alors  un  précipité  blanc  et  l'acide 
orthophosphorique  un  précipité  jaune.  Ces  deux 
précipités  sont  solubles  dans  l'ammoniaque  et  dans 
l'acide  azotique. 

On  emploie  aussi  souvent,  pour  caractériser  l'acide 
orthophosphorique  et  les  orthophosphates,  un  mélange 
de  citrate  de  magnésie  et  d'ammoniaque  en  excès,  qui 
donne  un  précipité  blanc  cristallin  de  phosphate 
ammoniaco-magnésien  PO^MgAzH^  -j-  ôH^O. 

157.  Préparation.  —  On  prépare  l'acide  métaphos- 
phorique en  hydratant  l'anhydride  phosphorique,  ou 
encore  en  calcinant,  dans  une  capsule  de  platme, 
soit  un  autre  acide  phosphorique,  soit  un  de  ses  sels 
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d'ammoniaque.  L'ortliophospliate  biammonique  est 
d'un  emploi  très  commode,  parce  qu'on  le  trouve 
facilement  dans  le  commerce. 

L'acide  métaphosphorique  reste  dans  la  capsule 
sous  la  forme  d'un  liquide  transparent  qui  se  solidifie 
par  refroidissement  en  une  masse  vitreuse,  absolu- 
ment amorphe. 

On  peut  obtenir  l'acide  pyrophospliorique  en  chauf- 
fant l'acide  ortho  a  213'^  iGraham). 

2PO^H3  =  P^îQ-H^  —  H20. 

Il  est  préférable  de  l'extraire  d'un  pyropliosphate  ; 
pour  cela  on  commence  par  calciner  le  phosphate 
ordinaire  de  sodium  P(J^HXa-.  de  manière  a  le 
transformer  en  pyrophosphate  P-C>'^Xa^.  puis  on  dissout 
ce  dernier  dans  l'eau,  on  ajoute  de  l'azotate  de  plomb 
qui  donne  un  abondant  précipite  de  pyrophosphate 
plombique  et  enlin  on  décompose  ce  précipité,  en 
suspension  dans  l'eau,  par  l'acide  sulfhydrique.  Le 
précipité  noir  de  sulfure  de  plomb  étant  séparé  par  le 
filtre,  on  obtient  une  dissolutiLUi  d'acide  pyrophospho- 
rique  que  l'on  concentre  à  basse  température,  jusqu'à 
ce  qu'elle  cristallise. 

p-^O'Xa^  — 2Pb  Az03  2=  p20TPb2_  4Az03Xa. 
p20Tp],2  __        =z  P-(j-H^  +  2PbS. 

Pour  préparer  l'acide  phosphorique  ordinaire  il 
suffit  de  faire  bouillir  avec  de  l'eau,  pendant  queLjues 
heures,  l'acide  méta  ou  l'acide  pyrophosphorique. 

On  peut  aussi  chauffer  du  phosphate  d'ammoniaque 
avec  de  l'eau  régale,  qui  détruit  l'ammoniaque  et 
laisse  l'acide  libre,   ou  encore  traiter  par  l'eau  le 
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.  pentaclilorure  de  phosphore,  ou  enfin  chauffer  du 
phosphore  avec  de  l'acide  azotique. 

PCl^  +  4H20     P04H3  +  5HC1. 
P  -f  5Az03H  =:  P04H3  +  5Az02  +  H20. 

Ce  dernier  moyen,  qui  est  essentiellement  classique, 
est  réellement  peu  recommandable  à  cause  de  la 
violence  de  la  réaction,  qui  peut  devenir  dangereuse. 
Dans  tous  les  cas  le  liquide  obtenu  doit  être  évaporé 
jusqu'à  cristallisation. 

Usages.  — .  Les  acides  phosphoriques  libres  sont  à 
peu  près  sans  emploi,  mais  leurs  sels,  et  surtout  les 
orthophosphates,  présentent  une  grande  importance 
pour  l'alimentation;  les  phosphates  calciques  sont 
souvent  prescrits  en  médecine;  en  agriculture  on 
emploie  comme  engrais,  sous  le  nom  de  superphos- 
phate^ un  mélange  de  plâtre  et  de  phosphate  mono- 
calcique  que  l'on  obtient  industriellement  en  traitant 
le  phosphate  tricalcique  naturel  par  l'acide  sulfurique. 

(POi)2Ca3  +  2SO^H2  =  2S0'^Ca  +  (P04H2)2Ca. 
Arsenic. 

158.  Propriétés  physiques.  —  L'arsenic  libre  a  peu 
d'importance  :  c'est  un  corps  noir,  à  reflets  métal- 
liques, de  texture  cristalline  et  très  lourd;  sa  densité, 
5,7,  tend  à  le  rapprocher  des  métaux,  mais  il  n'est  ni 
malléable  ni  ductile  et  ne  donne  que  des  anhydrides 
en  s'oxydant. 

L'arsenic  est  volatil,  et  peut  être  sublimé;  sa  den- 
sité de  vapeur  10,66,  correspond  à  un  poids  moléculaire 
quadruple  de  son  poids  atomique;  il  présente  donc  à 
ce  point  de  vue  la  même  anomalie  que  le  phosphore. 
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Il  est  insoluble  dans  Teau  et  dans  tous  les  réactifs. 
L'arsenic  est  très  vénéneux,  sans  doute  à  cause  de 
l'acide  arsénieux  qu'il  forme  en  s'oxydant. 

159.  Propriétés  chimiques.  —  L'arsenic  s'oxyde  à 
froid  comme  le  phosphore,  mais  sans  émettre  de  lueurs; 
on  doit  le  conserver  dans  l'eau  ou  tout  au  moins  dans 
un  flacon  bien  bouché.  11  brûle  dans  l'oxygène  avec 
une  flamme  blanchâtre,  en  donnant  des  fumées  d'anhy- 
dride arsénieux  et  en  répandant  une  odeur  alliacée 
caractéristique. 

Les  oxydants,  ozone,  eau  oxygénée,  acide  azo- 
tique, etc.,  le  changent  en  acide  arsénique,  le  chlore 
l'enflamme  en  donnant  du  chlorure  d'arsenic  AsCP, 
en  un  mot  il  possède  un  grand  nombre  des  propriétés 
du  phosphore,  mais  sous  une  forme  un  peu  atténuée. 

160.  Préparation.  —  On  prépare  l'arsenic  en  dis- 
tillant, dans  des  cornues  munies  de  réfrigérants  en 
tôle,  le  mispickel  ou  sulfo-arséniure  de  fer  naturel 
Fe2As2S2.  . 

Fe^As^S^     2FeS  +  2As. 

On  peut  aussi  distiller  un  mélange  de  réalgar  As^S^ 
ou  d'orpiment  A^-S^  avec  de  la  limaille  de  fer,  ou  enfin 
un  mélange  d'anhydride  arsénieux  et  de  charbon. 

As2S2  +  2Fe  =  2FeS  +  2As. 
2As203  +  3C     3C02  +  4As. 

Usages.  —  L'arsenic  est  surtout  employé  comme 
insecticide. 

Hydrogène  arsénié,  AsH^, 

161.  Propriétés,  préparation.  —  L'hydrogène  arsénié 
est  un  gaz  incolore,  d'odeur  alliacée,  extrêmement 

11. 
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vénéneux,  qui  ressemble  beaucoup  à  l'hydrogène  phos- 
phore :  il  brûle  à  l'air  avec  une  flamme  livide,  en 
donnant  de  l'eau  et  de  l'anhydride  arsénieux. 

2AsH3  +  60  z=  As203  +  3H20. 

Quand  sa  combustion  reste  incomplète,  il  y  a  dépôt 
d'arsenic;  jamais  il  n'est  spontanément  inflammable. 

L'hydrogène  arsénié  est  endothermique  ;  la  chaleur 
et  l'étincelle  électrique  le  décomposent  rapidement  en 
ses  deux  éléments. 

Le  chlore,  le  brome,  l'iode  et  les  métaux  réagissent 
sur  lui  comme  sur  l'hydrogène  phosphoré. 

L'hydrogène  arsénié  n'a  d'intérêt  que  par  sa  pro- 
duction facile  dans  l'appareil  de  Marsh,,  par  l'action 
de  l'hydrogène  naissant  sur  les  composés  oxygénés  de 
l'arsenic. 

On  le  prépare  en  traitant  un  arséniure  métallique,  : 
par  exemple  l'arséniure  de  zinc,  par  l'acide  Chlorhy- 
drique. 

As2Zn3  +  6HC1     SZnCP  +  2AsH3. 

Composés  oxygénés  de  l'arsenic. 

162.  —  L'arsenic  donne  avec  l'oxygène  deux  com- 
binaisons différentes,  l'anhydride  arsénieux  As-O^  et 
l'anhydride  arsénique  As205,  auquel  correspondent 
les  acides  méta,  pyro  et  ortho-arsénique,  en  tout  sem- 
blables aux  acides  phosphoriques. 

Anhydride  arsénieux,  As^O^. 

163.  Propriétés  physiques.  —  L'anhydride  arsénieux 
(vulgairement  acide  arsénieux)^  est  un  corps  solide 
blanc,  d'apparence  vitreuse  et  amorphe  quand  il  est 
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fraîchement  préparé,  cristallin  et  opaque  quand  il  a 
été  conservé  pendant  quelque  temps  :  on  l'appelle 
alors  acide  arsénieux  porcelané. 

On  le  reconnaît  au  moyen  de  l'appareil  de  Marsh  et 
à  sa  volatilité. 

Il  est  extrêmement  peu  soluble  dans  l'eau,  avec  la- 
quelle il  ne  donne  pas  d'acide  proprement  dit;  il  se 
dissout  plus  aisément  dans  l'acide  chlorhydrique  et 
dans  le  bicarbonate  de  soude,  sur  lequel  il  n'a  pas 
d'action. 

L'acide  arsénieux  se  volatilise  sans  fondre  quand  on 
le  chauffe  et  se  laisse  très  facilement  sublimer  :  il 
prend  l'état  amorphe  si  la  condensation  de  ses  va- 
peurs s'effectue  à  haute  température,  il  cristallise  en 
prismes  orthorhombiques  ou  en  octaèdres  quand  elle 
a  lieu  à  une  température  moins  élevée  :  l'acide  arsé- 
nieux est  donc  un  corps  dimorphe. 

L'acide  arsénieux  est  un  poison  énergique,  auquel 
cependant  l'organisme  s'habitue  peu  à  peu  :  il  sup- 
porte alors  sans  inconvénient  des  doses  d'acide  arsé- 
nieux qui,  sans  l'accoutumance,  seraient  infaillible- 
ment mortelles.  En  faible  quantité,  il  produit  une 
légère  excitation  qui  le  fait  employer  couramment  en 
médecine  vétérinaire. 

164.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  arsénieux  est 
réduit  à  l'état  d'arsenic  libre  par  tous  les  réducteurs 
énergiques  et  transformé  en  acide  arsénique  par  tous 
les  oxydants.  L'hydrogène  naissant  le  transforme  en 
hydrogène  arsénié. 

As203  4-  12H  i=2AsH3  +  3H20. 

L'acide  chlorhydrique  donne  avec  lui  le  chlorure 
d'arsenic  AsCP  et  l'hydrogène  sulfuré,  le  sulfure  d'ar- 
senic ou  orpiment  As-S^. 
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C'est  un  acide  très  faible,  qui  ne  donne  qu'un  petit 
nombre  de  sels,  décomposables  par  tous  les  acides 
forts  et  même  par  Tacide  carbonique. 

165.  Préparation.  —  On  prépare  l'anhydride  arsé- 
nieux  en  grillant  dans  un  courant  d'air  un  composé 
arsenical  naturel  quelconque,  de  préférence  le  mis- 
pickel  ou  arsénio-sulfure  de  fer  ;  les  fumées  sont  en- 
voyées dans  des  cylindres  en  tôle,  faisant  l'office  de 
réfrigérant,  où  l'acide  arsénieux  se  condense  sous  la 
forme  vitreuse. 

Usages.  —  L'acide  arsénieux  sert  surtout  a  fa- 
briquer l'acide  arsénique  et  ses  sels,  ainsi  que  certains 
arsenites,  notamment  Tarsénite  de  cuivre,  ou  vert  de 
Scheele,  qtii  est  employé  en  peinture. 

On  s'en  sert  aussi  en  verrerie,  pour  décolorer  les 
verres  impurs,  enfin  on  met  à  profit  ses  propriétés 
vénéneuses  pour  faire  la  mort-aux-rats  et  pour  pré- 
server les  pièces  anatomiques  de  la  putréfaction. 

Acides  arséniques. 

166.  Propriétés.  —  L'acide  arsénique  est  connu, 
comme  l'acide  phosphorique,  sous  plusieurs  états  dif- 
férents, correspondant  tous  au  même  anhydride  As-O^  : 
ce  sont  l'acide  méta-arsénique  AsO^H,  l'acide  pyro-ar- 
sénique  As-O'H^  et  l'acide  orthoarsénique  ou  acide 
arsénique  ordinaire  AsO^H-'.  Celui-ci  est  le  seul  qui 
puisse  exister  en  dissolution  :  il  cristallise  lacilement 
et  se  transforme  en  tous  les  autres  quand  on  le  chauffe; 
à  160  degrés,  il  donne  l'acide  pyro-arsénique,  à 206  de- 
grés l'acide  méta-arsénique  et  vers  300  degrés  l'anhy- 
dride: au  rouge  sombre,  enfin,  ce  dernier  se  dédouble 
en  oxygène  et  anliydride  arsénieux. 
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L'acide  arsénique  est  transformé  par  les  réducteurs 
faibles,  comme  l'acide  sulfureux,  en  acide  arsénieux. 

2AsO'^H3  +  2S02  =  As203  +  2S0m^  +  H^O. 

Les  réducteurs  énergiques,  tels  que  le  charbon  au 
rouge,  donnent  de  l'arsenic  libre;  l'hydrogène  nais- 
sant le  cliange,  comme  l'acide  arsénieux,  en  hydro- 
gène arsénié. 

C'est  un  acide  fort,  dont  les  sels  ressemblent,  par 
leur  composition  et  la  plupart  de  leurs  propriétés,  aux 
phosphates  ordinaires. 

L'acide  arsénique  est  un  poison  violent,  peut-être 
plus  actif  encore  que  l'acide  arsénieux. 

167.  Préparation.  —  On  prépare  l'acide  arsénique 
ordinaire  en  oxydant  l'anhydride  arsénieux  par  l'acide 
azotique. 

As203  +  4  AzO^H  +  H20  ==  2AsO^^PI3  +  4Az02. 

Usages.  —  L'acide  arsénique  sert  principalement  à 
la  fabrication  de  la  fuchsine  ou  rouge  d'aniline.  On 
l'emploie  également  en  médecine,  sous  la  form.e  d'ar- 
séniates  divers. 
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Métalloïdes  tétravalents 


Carbone. 

168.  Propriétés  physiques. —  Le  carbone  est,  de  tous 
les  corps  simples  connus,  celui  qui  possède  le  plus 
grand  nombre  d'états  allotropiques  différents. 

Nous  commencerons  par  décrire  les  principaux 
d'entre  eux. 

Variétés  naturelles.  —  1°  Diamant.  —  Le  diamant 
n'est  autre  chose  que  du  carbone  cristallisé  dans  le 
système  cubique.  Il  peut  être  incolore,  bleu,  rose, 
jaune,  brun  ou  même  noir,  c'est  alors  le  carbonado. 
Dans  tous  les  cas,  sa  densité,  comprise  entre  3,50  et 
3,55,  et  son  extrême  dureté,  qui  lui  permet  de  rayer 
tous  les  autres  corps  sans  être  rayé  par  aucun  d'eux, 
le  font  reconnaître  sans  peine. 

Le  diamant  se  gonfle  dans  l'arc  voltaique  et  se 
transforme  en  une  variété  de  carbone  amorphe  sem- 
blable au  coke,  mais  essentiellement  formée  de  gra- 
phite; il  brûle  lentement  au  rouge,  dans  l'oxygène,  en 
donnant  de  l'anhydride  carbonique  et  en  laissant  un 
très  léger  résidu  de  cendres,  formées  de  silice  et 
d'oxyde  ferrique. 
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Aucun  réactif,  y  compris  même  le  fluor,  ne  l'attaque 
au-dessous  de  la  température  rouge. 

Lorsqu'il  est  transparent,  d'une  belle  couleur  et  d'une 
belle  eaii,  le  diamant  constitue  une  pierre  précieuse 
des  plus  recherchées  ;  on  le  taille  alors,  soit  en  brll- 
lanty  soit  en  rose,  par  usure  sur  des  meules  enduites 
de  poudre  de  diamant  ou  égrisée. 

Le  diamant  noir  sert  à  couper  le  verre,  à  fabriquer 
des  outils  pour  entamer  les  corps  durs  et  enfin  à  faire 
Tégrisée. 

M.  Moissan  a  réussi  à  reproduire  artificiellement  le 
diamant,  sous  la  forme  de  cristaux  microscopiques,  en 
refroidissant  brusquement,  par  immersion  dans  l'eau, 
des  lingots  de  fonte  saturés  de  carbone  au  four  élec- 
trique. Les  cristaux  sont  ensuite  isolés  de  la  masse 
métallique  qui  les  empâte  par  des  traitements  succes- 
sifs à  l'acide  chlorhydrique,  à  l'acide  fluorliydrique  et 
à  l'acide  azotique  mélangé  de  chlorate  de  potassium. 

2*^  Graphite,  —  Le  graphite  ou  plombagine  est  la 
forme  stable  du  carbone  aux  températures  élevées  : 
c'est  un  corps  noir,  à  éclat  presque  métallique,  assez 
mou  pour  laisser  une  trace  grise  sur  une  feuille  de 
papier  et  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l'électri- 
cité. Il  affecte  quelquefois  la  forme  de  paillettes  hexa- 
gonales régulières. 

Le  graphite  est  très  peu  combustible,  il  résiste  à  tous 
les  réactifs,  sauf  un  mélange  d'acide  azotique  et  de 
chlorate  de  potassium  qui  le  transforme  peu  à  peu,  a 
chaud,  en  un  corps  jaune  brun,  qui  déflagre  légère- 
ment quand  on  le  chauffe  et  que  l'on  appelle  oxyde 
graphitique. 

La  production  de  cet  oxyde  est  caractéristique  du 
graphite. 

Le  graphite  sert  à  faire  les  crayons  dit  de  raine  de 
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plomb,  à  confectionner  des  creusets  rêfractaires,  à 
métalliser,  c'est-à-dire  à  rendre  bons  conducteurs  les 
moules  en  gutta-percha  qui  doivent  être  recouverts  de 
cuivre  par  la  galvanoplastie,  enfin  à  enduire  le  fer 
pour  le  préserver  de  la  rouille. 

Le  graphite  prend  naissance  toutes  les  fois  que  l'on 
soumet  une  variété  quelconque  de  carbone  à  l'action 
d'une  haute  température:  il  existe  en  quantité  notable 
dans  la  fonte  de  fer,  d'où  il  est  facile  de  le  retirer  par 
un  traitement  à  l'acide  chlorhydrique,  qui  dissout  la 
totalité  du  métal. 

3«  Houille,  lignite.  —  Ces  substances,  que  l'on  rap- 
porte au  carbone  parce  qu'elles  en  renferment  une 
proportion  considérable,  ne  sont  en  réalité  que  des 
charbons,  c'est-à-dire  des  mélanges  complexes  qui 
n'ont  d'autre  intérêt  que  d'être  facilement  combus- 
tibles. 

La  houille  et  le  lignite  sont  des  produits  d'origine 
végétale,  ainsi  que  le  démontrent  les  empreintes  qu'on 
y  observe  fréquemment.  Quand  le  lignite  est  d'un  beau 
noir  et  de  texture  bien  compacte,  on  lui  donne  le  nom 
de  jais  ou  jayet. 

La  houille  est  dite  grasse  quand  elle  augmente 
beaucoup  de  volume  à  la  calcination  ;  elle  renferme 
alors  une  grande  quantité  d'hydrogène  et  se  prête  par- 
ticulièrement bien  à  la  fabrication  du  gaz  d'éclairage. 

La  houille  maigre  est  un  charbon  qui  dégage  moins 
de  gaz  que  le  précédent  sous  l'action  de  la  chaleur  ; 
V anthracite  est  enfin  une  variété  de  houille  maigre 
remarquablement  pure. 

Variétés  artificielles.  —  1°  Coke.  —  Le  coke  est  le 
résidu  delà  distillation  de  la  houille  en  vase  clos:  c'est 
un  charbon  très  combustible,  qui  convient  mieux  que 
tout  autre  aux  usages  métallurgiques  parce  qu'il  ne 


1 


CARBONE 


197 


contient  pas  de  soufre.  On  remploie  surtout  pour  le 
chauffage  des  hauts  fourneaux. 

Charbon  de  cornue.  —  On  appelle  ainsi  le  dépôt 
adhérent  qui  s'attache  à  Tintérieur  des  cornues  à  gaz; 
c'est  un  charbon  dense,  compact  et  sonore,  qui  con- 
duit l'électricité  presque  aussi  bien  que  le  graphite. 
On  l'emploie  pour  faire  le  pôle  positif  des  piles  de 
Bunsen  et  les  conducteurs  de  lampes  à  arc. 

On  en  fait  aussi  des  creusets  réfractaires,  enfin  on 
peut  s'en  servir  comme  combustible  dans  les  foyers  à 
très  fort  tirage:  il  donne  alors  une  température  extrê- 
mement élevée  et  présente  sur  le  coke  l'avantage  de 
ne  presque  pas  laisser  de  cendres. 

3^  Charbon  de  bois.  —  Le  charbon  de  bois  est  le 
produit  qui  se  forme  quand  on  calcine  les  matières 
végétales  à  l'abri  du  contact  de  Pair.  Il  est  fort  léger, 
très  poreux  et  par  suite  très  combustible. 

Le  charbon  de  bois  absorbe  dans  ses  pores  un  grand 
nombre  de  gaz,  surtout  ceux  qui  sont  très  solubles 
dans  l'eau. 


Fig.  49.  —  Meule  de  charbon. 


On  le  fabrique  soit  en  carbonisant  le  bois  dans  des 
meules,  c'est  le  procédé  des  forêts  (fig.  49),  soit  en  dis- 
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tillant  le  bois  dans  des  cornues  métalliques  chauffées 
au  rouge  :  on  obtient  alors,  en  même  temps  que  le 
charbon  de  bois,  divers  produits  volatils  utilisables, 
entre  autres  l'acide  acétique,  l'acétone  et  l'alcool  mé- 
thylique  ou  esprit  de  bois. 

4^  Noir  de  fumée.  —  On  appelle  ainsi  la  variété  de 
carbone  pulvérulent  qui  se  dépose  à  la  surface  d'un 
corps  froid  quand  on  le  place  dans  une  flamme  riche 
en  charbon. 

Le  noir  de  fumée  est  fort  léger  et  d'un  très  beau 
noir:  on  l'emploie  surtout  en  peinture  et  pour  la  fabri- 
cation des  vernis  ;  il  se  fabrique  en  condensant  dans 
de  vastes  chambres  la  fumée  qui  se  dégage  de  la 
combustion  incomplète  des  déchets  de  graisses  ou  de 
résines. 

5^  Noir  animal.  —  Le  noir  animal  est  le  résidu  de 
la  calcination,  en  vase  clos,  des  matières  animales;  on 
le  fabrique  souvent  avec  des  os,  il  renferme  alors  une 
grande  quantité  de  phosphate  et  de  carbonate  de  cal- 
cium. 

Le  noir  animal  est  susceptible  de  s'emparer  de  la 
plupart  des  matières  colorantes  en  dissolution  ;  il  dé- 
colore complètement  le  vin  rouge,  ainsi  qu'un  grand 
nombre  de  sucs  végétaux, 

On  s'en  servait  beaucoup  autrefois,  à  cause  de  cette 
propriété,  pour  purifier  les  sirops  de  sucres  bruts. 

On  emploie  le  noir  animal  en  agriculture,  comme 
engrais,  et  pour  fabriquer  le  cirage  ordinaire. 

Le  carbone,  à  quelque  variété  qu'il  appartienne,  est 
absolument  infusible  et  fixe  ;  on  ne  lui  connaît  pas  de 
dissolvant. 

169.  Propriétés  chimiques.  —  Les  affinités  du  carbone 
sont  à  peu  près  nulles  à  froid  ;  à  chaud,  il  brûle  dans 
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Toxygène  en  donnant  l'anhydride  carbonique  CO- ;  il 
se  combine  à  la  vapeur  de  soufre  pour  former  le  sul- 
fure de  carbone  CS^  ;  sous  l'action  de  l'arc  voltaique, 
il  s'unit  à  l'hydrogène  pour  donner  l'acétylène  C^H^. 
Le  fluor  transforme  le  carbone  amorphe  en  tétrafluo- 
rure  CFP. 

Avec  certains  métaux,  et  notamment  les  métaux 
alcalino-terreux,  il  forme  directement  des  carbures 
définis  CaC2,  SrC2  et  BaC^.  La  fonte  et  l'acier  sont 
des-  carbures  de  fer  qui  ne  renferment  qu'une  très 
petite  quantité  de  carbone. 

Il  réduit  à  chaud  tous  les  oxydes  métalliques,  à 
l'exception  seulement  des  oxydes  alcalino-terreux,  de 
l'alumine  et  de  la  magnésie  :  il  se  dégage  alors  de 
l'oxyde  de  carbone  ou  de  l'anhydride  carbonique. 

ZnO  +  Cr=Zn  +  CO. 
2CuO  +  C  =  Cu  +  C02. 

En  présence  du  chlore,  il  décompose  même  l'alu- 
mine, au  rouge. 

A1203  +  3C  +  6C1  =  3C0  +  APCie. 

En  présence  de  l'azote,  il  transforme  les  oxydes 
alcalins  et  alcalino-terreux  en  cyanures. 

BaO  +  3C  +  2Az  =  CO  +  Ba(CAz)2. 

Enfin,  il  décompose  la  vapeur  d'eau  en  donnant  de 
l'hydrogène,  de  l'oxyde  de  carbone  et  de  l'anhydride 
carbonique,  ainsi  que  presque  tous  les  anhydrides  ou 
acides  oxygénés. 

C  +  H20=:2H  +  CO.         ^  - 
C  +  2H20=4H  +  C02. 
C  +  2SO^H2  =:  2S02  +  C02  +  2H20. 

Usages,  —  A  part  le  diamant  et  le  graphite,  dont  les 
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emplois  sont  nécessairement  limités,  le  carbone  sert 
exclusivement  comme  combustible  et  comme  réducteur 
en  métallurgie. 

Composés  oxygénés  du  carbone. 

170.  —  On  en  connaît  deux,  qui  sont  Toxyde  de  car- 
bone CO  et  l'anhydride  carbonique  CO^. 

L'acide  carbonique  normal,  qui  devrait  avoir  pour 
formule  C03H2,  d'après  la  composition  de  ses  sels,  est 
jusqu'à  présent  inconnu. 

Oxyde  de  carbone,  CO. 

171.  Propriétés  physiques.  — L'oxyde  de  carbone  est 
un  gaz  incolore,  inodore  et  sans  saveur,  qui  brûle  à 
l'air  avec  une  flamme  bleue  en  donnant  de  l'anhydride 
carbonique. 

Sa  densité  0,967  est  égale  à  celle  de  l'azote;  il  est 
presque  insoluble  dans  l'eau,  ,  qui  n'en  absorbe  que 
que  0,033  de  son  volume  à  0  degré,  et  très  difficile- 
ment liquéfiable  :  c'est  l'un  des  anciens  gaz  perma- 
nents de  Faraday.  Il  a  été  liquéfié  par  MM.  Cailletet, 
Wroble^vslvi  et  Ôlszewski,  au  moyen  d'une  compres- 
sion énergique,  suivie  d'une  détente  brusque. 

A  Tétat  liquide,  loxyde  de  carbone  bouta  — IDOdegrés 
sous  la  pression  ordinaire,  et  à  —  220  degrés  dans  le 
vide  ;  on  le  voit  alors  se  solidifier,  sous  la  forme  d'une 
poudre  neigeuse  ou  de  glace  transparente. 

Toutes  ces  propriétés  physiques  sont  semblables  à 
celles  de  l'azote,  qui  d'ailleurs  a  le  même  poids  molé- 
culaire que  l'oxyde  de  carbone. 

L'oxyde  de  carbone  est  absorbé,  sans  coloration, 
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par  le  chlorure  cuivreux,  en  solution  ammoniacale 
ou  chlorhydrique. 

L'oxyde  de  carbone  est  un  véritable  poison,  d'autant 
plus  à  craindre  qu'il  est  inodore  et  que  rien  ne  vient 
déceler  sa  présence  dans  l'air  qu'on  respire. 

Il  contracte  avec  l'hémoglobine  du  sang  une  combi- 
naison lentement  dissociable,  sur  laquelle  l'oxygène 
de  l'air  n'a  que  fort  peu  d'action,  et  qui,  en  consé- 
quence, empêche  celui-ci  d'exercer  ses  fonctions  oxy- 
dantes normales. 

Il  en  suffit  d'une  très  petite  quantité,  quelques  mil- 
lièmes seulement,  pour  rendre  l'atmosphère  dange- 
reuse à  respirer  et  produire  même  des  accidents 
mortels.  C'est  à  l'oxyde  de  carbone  qu'il  faut  rapporter 
les  asphyxies  que  l'on  attribue  si  souvent,  à  tort,  à 
l'acide  carbonique. 

Le  sang  des  animaux  empoisonnés  par  l'oxyde  de 
carbone  est  rouge  clair  comme  le  sang  artériel. 

172.  Propriétés  chimiques.  —  L'oxyde  de  carbone  est 
un  corps  très  stable,  qui  ne  se  dissocie  qu'à  la  tempé- 
rature du  rouge  blanc.  M.  Sainte-Claire-Deville  l'a 
démontré  au  moyen  de  son  tube  chaud  et  froid,  dans 
lequel  Toxyde  de  carbone  donne  un  dépôt  de  charbon 
et  un  dégagement  d'acide  carbonique. 

Il  brûle  dans  l'oxygène  avec  une  flamme  bleue,  très 
pâle,  mais  à  peu  près  aussi  chaude  que  celle  de  l'hy- 
drogène :  il  en  résulte  qu'il  exerce  sur  les  corps  oxy- 
génés, à  chaud,  les  mêmes  influences  réductrices  que 
l'hydrogène  lui-même.' 

CuO  +  CO:=C02-HCu. 

A  ce  point  de  vue  il  joue  un  rôle  considérable  en 
métallurgie  :  c'est  lui  qui,  le  plus  souvent,  dans  les 
fours  industriels,  réduit  les  oxydes  à  l'état  métallique. 
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Au  rouge,  il  décompose  la  vapeur  d'eau,  en  don- 
nant de  riiydrogène  et  de  l'anhydride  carbonique. 

CO  +  H-'O  =  2H  +  C02. 

,  Vis-à-vis  de  certains  corps  il  joue  le  rôle  de' radical 
et  prend  alors  le  nom  de  earbonijle  ;  c'est  ainsi  qu'avec 
le  chlore,  le  brome  et  le  soufre  il  donne  les  chlorure, 
bromure  et  sulfure  de  carbonyle  COCP,  COBr^  et  COs! 
Il  s  unit  même  directement  au  nickel,  à  chaud,  pour 
donner  le  nickel- earbonijle  Ni{CO)^. 

Les  alcahs  l'absorbent  lentement,  à  chaud,  et  se 
changent  ainsi  en  formiates  (Berthelot). 

CO  -f  KOH  =  CH02K. 

Formiate  de  potassium. 

Cette  réaction  constitue  une  synthèse  remarquable 
de  l'acide  formique. 

173.  Préparation.  —  L'oxyde  de  carbone  peut  se 
préparer  de  différentes  manières  : 

1«  Par  rèdueilon  de  l'anhydride  earhonique.  —  On 
fait  passer  un  courant  d'anhydride  carbonique  sec 
dans  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge  et  rempli 
de  charbon  :  il  se  dégage  de  l'oxyde  de  carbone  pur, 
dont  le  volume  est  double  de  celui  de  l'acide  car- 
bonique employé. 

C02+C  =  2CO. 

C'est  par  cette  réaction,  en  faisant  brûler  le  charbon 
disposé  sur  une  grille  en  couche  épaisse,  que  l'on  pré- 
pare l'oxyde  de  carbone  destiné  au  chauffage  des  fours 
Siemens;  c'est  elle  également  qui  donne  naissance  à 
l'oxyde  de  carbone  dans  les  poêles  à  magasin  et  qui 
rend  l'emploi  de  ces  appareils  si  dangereux. 
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Par  réduction  des  oxydes  métalliques  au  moyen 
du  charbon.  —  On  chauffe  un  oxyde  métallique  diffî- 
cilenaent  réductible,  l'oxyde  de  zinc,  par  exemple, 
avec  du  cliarljon  de  bois,  dans  une  cornue  en  grès. 

ZnO  -1-  C  =  Zn  +  CO. 

3°  Par  r acide  formique.  —  On  chauffe  doucement  un 
mélange  d'acide  formique  et  d'acide  sulfurique  con- 
centré ;  celui-ci  n'agit  que  comme  déshydratant,  pour 
absorber  l'eau  mise  en  liberté  pendant  la  décomposi- 
tion de  Tacide  formique  : 

CH202=CO  +  H20. 

Acide  formique. 

4*^  Par  l'acide  oxalique.  On  opère  comme  précé- 


Fig.  bO.  —  Préparation  de  l'oxyde  de  carbone. 


demment;  le  gaz  qui  se  dégage  est  un  mélange  à  vo- 
lumes égaux  d'oxyde  de  carbone  et  d'acide  carbo- 
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nique,  on  absorbe  ce  dernier  dans  un  flacon  laveur  à 
lessive  de  potasse  (fig.  50). 

cm^O'^=  co  -f  C02  -f  H20. 

Acide  oxalique. 

Usages.— V  oxyde  de  carbone  pur  n'a  pas  d'usages; 
mélangé  avec  l'air  il  sert  de  combustible  dans  les 
fours  Siemens  et  permet  ainsi  d'obtenir  de  très  hautes 
températures,  qui  atteignent  et  dépassent  facilement 
la  fusion  de  l'acier. 


Anhydride  carbonique,  CO^. 

174.  Propriétés  physiques.  —  L'anhydride  ou  impro- 
prement V acide  carbonique  est  un  gaz  incolore,  presque 
sans  odeur  et  d'une  saveur  piquante,  légèrement  acide. 
Il  éteint  tous  les  corps  en  combustion  sans  s'enflammer, 
comme  l'azote;  on  le  distingue  de  ce  dernier  en  ce 
qu'il  donne  avec  l'eau  de  chaux  ou  de  l'eau  de  baryte 
un  précipité  blanc  de  carbonate  de  calcium  ou  de  car- 
bonate de  baryum. 

L'acide  carbonique  a  même  poids  moléculaire  que 
le  protoxyde  d'azote,  aussi  a-t-il  presque  exactement 
les  mêmes  propriétés  physiques. 

^  Sa  densité  est  égale  à  1,529  :  on  peut  le  faire  écouler 
d'un  flacon  dans  un  autre,  comme  tous  les  gaz  lourds, 
et  il  tend  à  s  accumuler  toujours  à  la  partie  inférieure  . 
des  appareils  ou  des  locaux  dans  lesquels  il  se  produit. 
Quand  on  soupçonne  sa  présence  dans  une  cave  on 
doit  se  munir  en  descendant  d'une  lampe  allumée, 
que  l'on  tient  aussi  bas  que  possible,  et  s'arrêter  dès 
que  la  flamme  vient  à  faiblir:  au  delà  l'atmosphère 
deviendrait  irrespirable  et  on  risquerait  d'être  as- 
phyxié. 
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Le  coefficient  de  solubilité  de  l'acide  carljonique, 
sous  la  pression  ordinaire,  est  sensiblement  égal  à 
1.  L'eau  de  Seltz  est  une  simple  dissolution  aqueuse 
d'acide  carbonique,  faite  sous  une  pression  de  8  à 
10  atmosphères. 

L'anhydride  carbonique  se  liquéfie  sous  une  pres- 
sion de  3S^S5  à  0  degré.  Thilorier  avait  construit  autre- 
fois un  appareil  qui  permettait  de  préparer  soi-même 
l'acide  carbonique  liquide  :  c'était  un  cylindre  métal- 
lique, très  résistant,  dans  lequel  l'acide  carbonique, 
produit  par  l'action  de  l'acide  sulfurique  sur  le  bicar- 
bonate de  sodium,  se  liquéfiait  sous  sa  propre  pres- 
sion. 

Aujourd'hui,  la  fabrication  de  l'acide  carbonique 
liquide  est  devenue  industrielle  et  on  le  trouve  dans 
le  commerce,  enfermé  dans  des  cylindres  en  fer  forgé, 
à  parois  épaisses,  éprouvés  au  préalable  à  200  atmos- 
phères et  capables,  par  conséquent,  de  supporter  sans 
se  rompre  la.  tension  maxima  de  l'acide  carbonique, 
qui  est  de  73  atmosphères  environ  à  son  point  critique 

L'acide  carbonique  liquide  a  pour  densité  0,83  à 
0  degré,  il  se  solidifie  instantanément  à  l'air,  par  suite 
du  froid  que  donne  son  évaporation  rapide,  et  prend 
ainsi  la  forme  d'une  poudre  neigeuse,  dont  la  tempé- 
rature est  de  —78  degrés.  Le  moyen  le  plus  simple  de 
se  procurer  cette  neige  est  de  lancer  un  jet  d'acide 
carbonique  liquide  dans  un  sac  en  toile  ou  en  crin  : 
le  gaz  s'échappe  à  travers  les  pores  du  sac  et  l'acide 
carbonique  solide  reste  à  l'intérieur. 

Un  mélange  de  neige  carbonique  et  d  ether,  évaporé 
dans  le  vide,  donne  aisément  —  100  à  —  110  degrés,  on 
s'en  sert  dans  les  laboratoires  pour  produire  des  réfri- 
gérations énergiques. 

L'acide  carbonique  est  asphyxiant,  mais  il  n'est  pas, 

CHIMIE  j2 


206 


HYDROGÈNE    ET  MÉTALLOÏDES 


à  proprement  parler,  vénéneux  :  on  peut  respirer  en- 
core et  séjourner  pendant  quelque  temps  dans  une 
atmosphère  renfermant  jusqu'à  25  pour  cent  d'acide 
carbonique. 

175.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  carbonique  est 
fortement  exothermique  et  par  conséquent  très  stable  : 
il  ne  se  dissocie  qu'au  rouge  blanc,  en  oxvde  de  car- 
bone et  oxygène. 

Les  corps  très  réducteurs  peuvent  le  désoxyder  â 
chaud  :  c'est  le  cas  de  Thydrogène  et  du  charbon,  qui 
le  ramènent  à  l'état  d'oxyde  de  carbone;  il  en  est  de 
même  avec  les  métaux  de  la  famille  du  fer. 

Zn4-C02z=.ZnO  +  CO. 

Les  métaux  alcalins  et  alcalino-terreux  le  réduisent 
totalement  et  peuvent  même  y  brûler  avec  incandes- 
cence. 

4  Na  +  3C02  =  2C03Na2  +  C. 
.2Mg  +  C02=:2MgO+  C. 

L'acide  carbonique  est  un  acide  faible,  qui  colore  le 
tournesol  seulement  en  rouge  vineux.  Il  est  biba- 
sique  et  donne  deux  séries  de  sels  :  les  carbonates 
neutres  CO-^M^  ou  COW  et  les  bicarbonates  CO^HM 
ou  (C03H)2M''  ;  ceux-ci  sont  très  aisément  dissociables, 
et  c'est  à  la  décomposition  du  bicarbonate  de  calcium 
que  renferment  les  eaux  incrustantes  qu'on  attribue 
la  production  des  stalactites  et  des  pétrifications  cal- 
caires. 

(C03H)2Ca  =  CO^Ca  +  C  02  +  H20. 

176.  Composition.  — L'anhydride  carbonique  ala  même 
composition  en  volume  que  l'anhydride  sulfureux;  on 
le  démontre  de  la  même  manière,  en  faisant  brûler 
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du  charbon  dans  un  ballon  rempli  d'oxygène,  sur  la 
cuve  à  mercure  :  la  pression  intérieure  du  gaz  ne 
change  pas.  Le  gaz  carbonique  renferme  donc  un  vo- 
lume d'oxygène  égal  au  sien,  comme  le  gaz  sulfureux. 
On  admet  qu'il  renferme  en  même  temps  un  volume 
de  vapeur  tliéorique  de  carbone. 

177.  Préparation.  L'acide  carbonique  se  prépare, 
dans  les  laboratoires,  en  décomposant  le  carbonate  de 
calcium,  craie  ou  marbre,  par  l'acide  chlorhydrique, 
dans  un  flacon  à  deux  tubulures  ou  dans  un  appareil 
continu  de  Sainte-Claire  Deville  (fig.  51). 

C03Ca  +  2HC1  =r  C02  +  CaCP  +  H20. 


Fig.  51.  —  Appareil  Deville. 


Dans  les  fabriques  d'eau  de  Seltz  on  l'obtient  en  trai- 
tant la  craie  pulvérisée  par  l'acide  sulfurique  étendu 
dans  des  cylindres  métalliques  doublés  de  plomb  ;  il 
convient  alors  d'agiter  le  mélange,  pour  empêcher 
le  sulfate  de  calcium  insoluble  qui  se  forme  d'en- 
croûter la  craie,  ce  qui  arrêterait  nécessairement  la 
production  du  gaz. 

^  Dans  l'industrie,  lorsqu'il  n'est  pas  besoin  d'avoir  de 
l'acide  carbonique  très  pur,  on  peut  avec  avantage  se 
servir  des  gaz  qui  s'échappent  d'un  four  à  chaux  ou 
même  d'un  foyer  ordinaire. 
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Etat  natureL  —  L'acide  carbonique  existe  dans  l'air, 
dans  la  proportion,  sensiblement  constante,  de  3  à  4 
dix  millièmes  en  volume  :  il  provient  des  volcans  et 
des  combustions,  vives  ou  lentes,  qui  s'accomplissent 
à  la  surface  de  la  terre.  Sa  proportion  n'augmente  pas 
parce  que  les  plantes  vertes  l'absorbent,  sous  l'action 
de  la  lumière  solaire,  en  dégageant  un  égal  volume 
d'oxygène,  et  aussi  parce  qu'il  réagit  sur  les  silicates 
naturels  pour  s'emparer  de  leurs  bases  ;  le  feldspath 
du  granité  se  décompose  peu  à  peu  sous  son  influence, 
en  donnant  de  l'argile  et  du  carbonate  de  potassium. 

On  le  rencontre  aussi  dans  la  nature  en  combi- 
naison, surtout  sous  la  forme  de  carbonate  de  cal- 
cium. 

Usaf/es.  —  L'acide  carbonique  gazeux  sert  à  fabri- 
quer l'eau  de  Seltz,à  déféquer  les  jus  de  betteraves  en 
sucrerie  et  à  préparer  certains  carbonates  commer- 
ciaux, tels  que  la  céruse  ou  carbonate  de  plomb  et  le 
bicarbonate  de  sodium. 

A  l'état  liquide  on  l'emploie  comme  réfrigérant  ou 
pour  produire  des  pressions  énergiques;  enfin  dans  la 
nature  il  sert  à  la  nutrition  des  plantes  à  chlorophylle. 

Sulfure  de  carbone,  CS'-. 

178.  Propriétés  physiques.  —  Le  sulfure  de  carbone 
est  un  liquide   incolore,  très  mobile,  d'une  odeur 
étliérée  quand  il  est  pur,  ordinairement  d'une  odeur* 
fétide,  rappelant  celle  des  choux  pourris. 

Sa  densité  est  égale  à  1,293  à  0  degré,  il  bout  à 
4o  degrés  et  se  solidifie  seulement  à  —  115  degrés. 

Le  sulfure  de  carbone  est  très  peu  soluble  dans 
l'eau;  en  revanche  il  se  mélange  en  toutes  proportions 
avec  l'alcool,  l'éther,  les  hydrocarbures  et  les  huiles. 
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Il  dissout  nombre  de  corps  qui  sont  insolubles  dans 
Teau,  entre  autres  le  soufre  cristallisé,  le  phosphore 
blanc,  riode,  les  graisses,  les  résines,  la  gutta-per- 
cha,  etc.;  ces  propriétés  dissolvantes  sont  souvent 
mises  à  profit  dans  les  laboratoires  et  dans  l'industrie. 

Le  sulfure  de  carbone  est  légèrement  toxique  pour 
les  animaux  supérieurs  :  il  produit  chez  Thomme  une 
dépression  remarquable  du  système  nerveux. 

C'est  surtout  un  insecticide  des  plus  puissants  et  on 
l'emploie  avec  succès  en  agriculture  pour  combattre 
le  phylloxéra. 

179.  Propriétés  chimiques.  —  Le  sulfure  de  carbope 
est  endothermique,  sans  être  réellement  explosif  ;  il 
se  dissocie  au  rouge  ou  par  l'étincelle  électrique  en 
ses  éléments  :  c'est  par  suite  un  sulfurant  énergique, 
surtout  vis-à-vis  des  métaux  ou  de  leurs  oxydes. 

Le  sulfure  de  carbone  est  éminemment  combustible  : 
il  prend  feu  et  brûle  avec  une  flamme  bleue  au  seul 
contact  d'un  corps  en  ignition,  en  donnant  de  l'anhy- 
dride sulfureux  et  de  l'anhydride  carbonique. 

CS2  A-  P)0  =  2S02  ^  CO'-. 

Tous  les  corps  oxydants  l'attaquent  et  le  transfor- 
ment en  un  mélange  d'acide  sulfurique  et  d'acide  car- 
bonique. 

Il  brûle  dans  le  bioxyde  d'azote  avec  une  flamme 
bleue,  brillante  et  très  photogénique  ;  le  peroxyde 
d'azote  donne  avec  lui  une  panelastite  qui  détone 
avec  violence  par  le  choc. 

CS2  +  3Az02  =  002  +  2802+ 3Az. 

Le  sulfure  de  carbone  se  comporte  vis-à-vis  des 
sulfures  alcalins  comme  un  véritable  anhydride  :  il 
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donne  avec  eux  des  sels,  connus  sous  le  nom  de 
sulfoearhonate^^  qui  sont  en  tout  comparables  aux  car- 
bonates neutres  et  desquels  on  peut  extraire  l'acide 
sulfocarbonique  CS3H2,  correspondant  à  l'acide  car- 
bonique normal  CO^H^. 

180.  Préparation.  —  Le  sulfure  de  carbone  se  pré- 
pare par  synthèse  directe,  en  combinant  le  charbon 
avec  la  vapeur  de  soufre,  à  la  température  rouge. 
L'appareil  industriel  consiste  en  une  série  de  cylin- 
dres, chauffés  par  un  foyer  commun  et  remplis  de 
charbon  de  bois,  dans  lesquels  on  laisse  tomber  peu 


Fig.  52.  —  Préparation  du  sulfure  de  carbone. 


à  peu  du  soufre  (fig.  52).  Les  vapeurs  qui  se  dégagent 
sont  envoyées  dans  des  réfrigérants  où  elles  se  liqué- 
fient ;  celles  qui  échappent  à  la  condensation  sont  di- 
rigées dans  les  fours  à  pyrite  d'une  chambre  de 
plomb,  où  le  soufre  qu'elles  renferment  se  transforme 
en  acide  sulfureux  et  se  trouve  ainsi  utilisé. 
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Usages.  —  Le  sulfure  de  carbone  sert  à  extraire  les 
matières  grasses  des  tourteaux  et  de  tous  les  résidus 
industriels  qui  en  renferment,  à  séparer  le  phosphore 
blanc  du  pJiosphore  rouge  dans  la  fabrication  de  ce 
dernier,  à  dissoudre  le  soufre  dans  la  vulcanisation  du 
caoutchouc,  à  préparer  les  sulfocarbonates  alcalins; 
enfin  on  s'en  sert  comme  insecticide,  en  même  temps, 
d'ailleurs,  que  les  sulfocarbonates,  dans  le  traitement 
des  vignes  phylloxérées. 

Le  sulfure  de  carbone  a  été  décoavert  en  1796  par 
Lampadius,  en  distillant  de  la  tourbe  pyriteuse. 

Silicium. 

181.  Propriétés.  —  Le  silicium  n'a  d'autre  intérêt  que 
celui  qui  s'attache  à  ses  combinaisons  naturelles;  on 
le  connaît  à  l'état  amorphe  et  à  l'état  cristallisé.  A 
l'état  amorphe  c'est  une  poudre  brune,  qui  brûle  avec 
incandescence  à  l'air  en  donnant  de  l'anhydride  sili- 
cique  SiO- ;  on  l'obtient  en  traitant  le  fiuosilicate  de 
potassium  par  le  potassium,  dans  un  tube  de  fer 
chauffé  au  rouge  (Berzélius),  ou  en  décomposant  les 
vapeurs  de  chlorure  de  silicium  par  le  sodium,  dans 
un  tube  de  porcelaine  (Deville). 

SiF16K2  +  4K     Si  +  6KF1.  .'^  :  " 

SiC14  +  4Na  =  Si-f  INaCl.  - 

Le  silicium  cristallisé  est  un  corps  noir,  brillant, 
formé  d'octaèdres  implantés  les  uns  sur  les  autres  et 
figurant  des  sortes  d'aiguilles;  il  est  incombustible, 
même  au  rouge  blanc.  On  le  prépare  en  chauffant 
dans  un  creuset  un  mélange  de  fiuosilicate  de  potas- 
sium, de  sodium  et  de  zinc  :  le  silicium  se  dissout 
dans  le  zinc  et  y  cristallise  par  refroidissement,  on  le 
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sépare  du  métal  qui  l'englobe  par  Tacide  chlorhydrique 
(Deville). 

Le  silicium  est  insoluble  dans  tous  les  réactifs  et  fu- 
sible seulement  au  rouge  blanc  ;  lorsqu'il  est  cristal- 
lisé il  est  assez  dur  pour  rayer  et  même  couper  le 
verre. 

Le  chlore  s'y  combine  à  chaud  pour  donner  le  chlo- 
rure de  silicium  SiCi^;  le  fluor  l'attaque  dès  la  tempé- 
rature ordinaire,  avec  une  très  vive  incandescence,  et 
le  transforme  en  fluorure  de  silicium  gazeux  SiFl^. 

L'acide  chlorhydrique  donne  avec  lui,  au  rouge,  du 
chlorure  de  silicium  et  du  silicichloroforme. 

Si~4HCl=:4H  —  SiCP. 
Si  —  3HC1  =  2H  —  SiHCP. 

L'acide  fluorhydrique  attaque  seulement  le  silicium 
amorphe,  en  donnant  de  rhvdrogène  et  du  fluorure  de 
silicium. 

Anhydride  silicique.  SiO-. 

182.  —  L'acide  silicique  normal  n'est  pas  connu  ;  quand 
on  cherche  à  le  séparer  de  ses  sels  il  se  déshydrate 
et  passe  immédiatement  à  Tetat  de  silice  gélatineuse, 
qui,  à  chaud,  se  transforme  à  son  tour  en  anhydride 
silicique.  C'est  ce  dernier  qu'on  appelle  vulgairement 
acide  silicique  ou  silice. 

183.  Propriétés  physiques.  —  L'anhydride  silicique 
est  un  produit  naturel,  extraordinairement  répandu 
sur  toute  la  surface  de  la  terre,  et  qui  se  présente  sous 

un  grand  nombre  d'aspects  différents. 

A  l'état  pur  et  cristallisé  il  porte  le  nom  de  quartz  : 
c'est  alors  une  belle  matière,  dure  comme  l'acier 
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trempé,  qui  est  tàntnt  incolore  et  limpide  comme  le 
cristal  (quartz  hijaJin),  tantôt  colorée  de  nuances  di- 
verses, par  exemple  en  violet  {quartz  améthyste),  ou 
en  brun  [quartz  enfumé). 

Le  quartz  cristallise  en  prismes  hexagonaux  régu- 
liers, surmontés  d'une  pyramide  également  hexa- 
gonale. 

On  s'en  sert,  sous  le  nom  de  cristal  de  roche,  dans 
la  construction  des  instruments  d'optique. 

Le  jaspe,  qui  est  opaque,  même  en  lame  mince,  et 
V agate,  qui  est  translucide  sur  les  bords,  sont  de  l'an- 
hydride silicique  amorphe,  coloré  par  des  matières 
étrangères  :  on  les  utilise  comme  pierres  d'ornement. 

Nous  citerons  enfin,  parmi  les  variétés  naturelles 
d'anhydride  silicique,  le  silex,  la  pierre  meulière,  qui 
sont  colorés  par  de  l'oxyde  ferrique,  et  le  grès.  Le 
sable,  qui  provient  de  la  désagrégation  du  grès,  est 
très  pur  quand  il  est  blanc  (sable  de  Fontainebleau), 
on  l'emploie  alors  en  verrerie. 

La  silice  gélatineuse  est  de  l'acide  silicique  hydraté, 
en  proportion  d'ailleurs  très  variable  ;  c'est  une  sorte 
de  gelée  molle,  qui  se  dessèche  en  une  masse  trans- 
lucide, absolument  amorphe.  L'opale  des  joailliers 
est  une  variété  naturelle  d'acide  silicique  hydraté  qui 
présente  une  assez  grande  consistance  pour  se  laisser 
travailler  et  qui  est  remarquable  par  ses  irisations.  ^ 

L'acide  silicique  anhydre  est  insoluble  dans  tous  les 
réactifs;  c'est  un  corps  très  réfractaire,  qui  ne  fond 
que  vers  2,000  degrés  en  un  liquide  visqueux  ressem- 
blant au  verre  ;  à  une  plus  haute  température,  dans 
l'arc  voltaïque,  il  est  sensiblement  volatil.  La  sihce 
gélatineuse  se  dissout  dans  les  lessives  alcalines  et 
dans  l'acide  chlorhydrique. 

184.  Propriétés  chimiques.  —  L'acide  silicique  est  un 
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corps  très  stable,  qui  ne  se  laisse  attaquer  que  par  un 
petit  nombre  de  réactifs. 

L'acide  fluorhydrique  seul  le  décompose  à  froid,  en 
donnant  de  l'eau  et  du  fluorure  de  silicium,  qui,  en 
réagissant  l'un  sur  l'autre,  forment  l'acide  fluosi- 
licique  SiFl^H^,  avec  précipitation  de  silice  gélati- 
neuse. 

Si02  +  4HF1  =  2H20  +  SiFl^. 
3SiF14  +  2H20  =  Si02  +  2SiF16H2. 

Le  chlore  et  le  charbon,  au  rouge,  le  transforment 
en  chlorure  de  silicium. 

Si02  +  2C  +  4C1  =  2C0  +  SiCl^. 

L'acide  silicique  est  un  acide  très  faible  à  froid,  qui 
se  laisse  déplacer  par  l'acide  carbonique  lui-même.  Au 
rouge,  à  cause  de  sa  fixité,  il  manifeste  une  plus 
grande  énergie  et  peut  alors  décomposer  les  carbo- 
nates et  même  les  sulfates  :  c'est  cette  propriété  qui 
permet  de  s'en  servir  à  la  fabrication  des  silicates  ar- 
tificiels et  en  particulier  du  verre. 

Si02  4-  C03Na2  z=  C02  +  Si03Na2. , 

185.  Préparations.  —  Il  n'y  a  évidemment  pas  lieu  de 
chercher  à  préparer  l'anhydride  silicique,  puisque  la 
nature  nous  l'offre  à  l'état  de  pureté  complète;  quant 
à  la  silice  gélatineuse  on  l'obtient,  soit  en  décompo- 
sant un  silicate  soluble,  de  potassium  ou  de  sodium, 
par  un  acide  fort,  soit  en  traitant  le  fluorure  de  sili- 
cium gazeux  par  l'eau,  ainsi  qu'il  vient  d'être  dit. 

Etat  naturel.  —  L'acide  silicique  existe  non  seule- 
ment dans  la  nature  à  l'état  libre,  il  se  rencontre  en- 
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core,  à  l'état  de  combinaison,  dans  presque  toutes  les 
roches  primitives  et  dans  une  quantité  innombrable 
de  minéraux  :  le  granité,  par  exemple,  est  un  mélange 
de  quartz  avec  ài\  feldspath  et  du  mica^  qui  sont  des 
silicates  complexes. 

Usages.  —  L'acide  silicique  pur  sert  surtout  à  la 
fabrication  du  verre;  ses  variétés  naturelles  sont  erri'- 
ployées  comme  pierres  de  construction  ou  d'ornement, 
enfin  on  le  fait  entrer  dans  la  composition  des  maté- 
riaux réfractaires,  briques  ou  autres,  qui  doivent  sup- 
porter de  très  hautes  températures. 
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CHAPITRE  PREMIER 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  MÉTAUX 
ET  LES  SELS 

Métaux. 

186.  Propriétés  physiques.  —  Les  métaux,  dans  Tac- 
ception  vulgaire  du  mot,  sont  des  corps  solides  (le 
mercure  seul  est  liquide  à  la  température  ordinaire), 
doués  d'un  éclat  spécial,  qui  se  laissent  facilement 
polir  et  travailler  au  laminoir  ou  à  la  filière,  souvent 
même  au  marteau,  à  froid  ou  au  rouge.  Ils  sont  tena- 
ces^ précisément  parce  qu'ils  ne  sont  pas  fragiles,  et 
conviennent  mieux  que  tous  les  autres  corps  à  la  cons- 
truction des  pièces  de  machines  et,  en  général,  de 
tous  les  objets  qui  sont  assujettis  à  supporter  des 
chocs  ou  des  trépidations  répétés. 

Ils  sont,  d'ailleurs,  loin  de  posséder  tous  ces  avan- 
tages au  même  degré  ;  le  tableau  suivant,  dans  lequel 
on  a  rangé  les  niétaux  usuels  par  ordre  de  malléabi- 
lité, de  ductilité  et  de  ténacité,  en  donne  la  preuve 
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évidente.  Les  chiffres  relatifs  à  la  ténacité  expriment 
les  charges  en  kilogrammes  qui  déterminent  la  rupture 
de  fils  métalliques  de  2  millimètres  carrés  de  section. 


MALLÉABILITÉ. 

DICTILITÉ. 

TÉNACITÉ. 

Or. 

Or. 

Cobalt  

Argent. 

Argent. 

Nickel  

320 

Aluminium . 

Platine. 

Fer  

250 

Cuivre. 

Aluminium , 

Cuivre  , 

137 

Étain . 

Fer. 

125 

Platine. 

Nickel. 

Argent  

1 

Plomb. 

Cuivre. 

Or  

08 

Zinc. 

Zinc. 

Zinc  

50 

Fer. 

Étain. 

Étain  

IG 

Nickel . 

Plomb. 

Plomb  

10 

On  voit  que  ce  sont  les  métaux  nobles  qui  sont  les 
plus  malléables  et  les  plus  ductiles,  tandis  que  ce  sont, 
au  contraire,  les  métaux  de  la  famille  du  fer  qui  sont 
les  plus  résistants. 


Densité.  —  La  densité  des  métaux  varie  considéra- 
blement de  l'un  à  l'autre  :  le  lithium  est  presque  moi- 
tié moins  lourd  que  l'eau,  tandis  que  l'iridium  est 
22  fois  plus  dense  ;  d'une  manière  générale,  on  peut 
dire  que  ce  sont  les  métaux  très  oxydables  qui  sont  les 
plus  légers  et  les  métaux  nobles  les  plus  lourds.  On 
comprend  cependant  sous  la  dénomination  commune 
de  métaux  lourds  ceux  qui  s'oxydent  au  rouge  sans 
décomposer  l'eau,  comme  le  plomb  et  le  cuivre. 

Fusibilité.  —  Tous  les  métaux  sont  fusibles,  mais  à 
des  températures  très  variables  ;  le  mercure  fond  à 
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390,5  au-dessous  de  zéro  ;  le  gallium,  à  +  30  degrés  i 
l'étain,  à  232  degrés;  l'argent,  à  950  degrés,  et  l'iridium, 
à  prés  de  2,000  degrés,  sans  qu'il  soit  possible  de  voir 
une  relation  quelconque  entre  leur  fusibilité  et  leurs 
caractères  chimiques. 

Volatilité.  —  Beaucoup  de  métaux  sont  volatils, 
quelques-uns  même  peuvent  être  distillés  :  c'est  le  cas 
du  mercure,  des  métaux  alcalins,  du  magnésium,  du 
zinc,  etc.  Le  platine  même  est  volatil  à  3,500  degrés,' 
dans  l'arc  voltaïque. 

187.  Alliages.  —  On  appelle  alliage  le  produit  qui  se 
forme  quand  on  fait  fondre  ensemble  deux  ou  plu- 
sieurs métaux  différents.  En  général,  l'alliage  possède 
la  plupart  des  propriétés  de  ses  éléments,  ce  qui  ten- 
drait à  le  faire  considérer  comme  un  simple  mélange, 
mais  souvent  aussi  il  en  acquiert  de  nouvelles,  ce  qui 
montre  qu'il  contient  quelque  comtDinaison,  mal  dé- 
finie sans  dodte,  mais  jusqu'à  un  certain  point  compa- 
rable à  celles  qui  s'effectuent  entre  métalloïdes  ou 
entre  métaux  et  métalloïdes.  Quelques  alliages,  et  par- 
ticulièrement les  amalgames,  ont  une  tendance  mani- 
feste à  cristalliser. 

Les  alliages  sont  presque  toujours  plus  durs  et  plus 
fusibles  que  leurs  composants  :  l'alliage  de  Darcet,  qui 
est  formé  de  plomb,  d'étain  et  de  bismuth,  fond  dans 
l'eau  bouillante,  tandis  que  l'étain  pur  ne  fond  qu'à 
232  degrés,  le  bismuth  à  2(34  degrés  et  le  plomb  à 
335  degrés. 

Lorsqu'on  maintient  pendant  longtemps  un  alliage 
en  fusion,  il  arrive  presque  toujours  que  les  métaux  qui 
le  composent  se  séparent  en  partie  et  se  superposent 
par  ordre  de  densité  :  c'est  le  phénomène  de  la  liqua- 
tion,  qui  rend  souvent  difficile  la  coulée  et  le  moulage 
des  grandes  pièces  métalliques. 
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Le  tableau  suivant  donne  la  composition  des  princi- 
paux alliages  usuels  : 


Soudure 
des  plombiers 
Polerie 
d'étain. 

Caractères 
d'imprimerie. 

Alliage 
de  Darcet. 

Bronze 
des  monnaies. 


(  Plomb   50 

\  Étain   50 

(  Plomb   jO 

l  Élain   90 

^  Plomb   55 

<  Étain   20 

[  Antimoinr. . .  25 

1  Plomb   30 

Étain   20 

/  Bismuth   50 

^  Cuivre   95 

Etain   4 

Zinc    1 


Bronze 
ordinaire. 
Bronze 
d'aluminium. 

Laiton. 
3Iaillechort. 

Monnaies  d'or. 

Monnaies 
divisionnaires 
d'ar^-ent. 


(  Cuivre   90 

l  Étain   10 

Cuivre   90 

Aluminium..  10 

Cuivre   67 

Zinc   33 

(  Cuivre   50 

<  Zinc   25 

f  Nickel.   25 

(Or   90 

i  Cuiv]-e   40 

l  Argent  .....  835 

Cuivre   165 


188.  Propriétés  chimiques.  —  Action  de  l'oxygène.  — 
Les  métaux,  à  cause  de  leur  nature  électro-positive, 
sont  tous  directement  oxydables,  à  l'exception  seule- 
ment de  l'or,  du  platine  et  de  l'iridium.  L'argent  lui- 
même  s'oxyde  quand  on  le  chauffe  dans  l'oxygène  pur 
sous  pression. 

L'oxydation  des  métaux  n'a  que  rarement  lieu  à  froid 
dans  l'air  sec  :  le  potassium  et  le  rubidium  sont  à  peu 
près  les  seuls  qui  s'altèrent  dans  ces  conditions,  mais 
presque  tous  les  métaux  usuels  s'oxydent  à  l'air  hu- 
mide, chargé  d'acide  carbonique  :  c'est  le  cas  du  zinc, 
du  fer,  du  plomb,'  du  cuivre;  etc. 

Au  rouge,  les  métaux  très  oxydables,  comme  les 
métaux  alcalins,  le  magnésium,  le  zinc  et  le  fer,  brû- 
lent dans  l'oxygène  ou  dans  l'air  avec  incandescence. 
Cedernierpeutméme  prendre  feu  spontanément  quand 
il  est  très  divisé  :  on  dit  alors  qu'il  est  pyrophorique. 

Le  mercure  est  inaltérable  à  froid,  même  dans  l'air 
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humide,  mais  il  s'oxyde  vers  300  degrés  et  se  recouvre 
alors  de  paillettes  rouges,  formées  d'oxyde  mercurique 
HgO,  que  les  anciens  appelaient  mercure  précipité 
per  se. 

Action  du  soufre.  —  Le  soufre  attaque  les  métaux 
plus  facilement  encore  que  Foxygène  :  le  fer,  le  cui- 
vre, le  mercure  et  l'argent  s\y  combinent,  même  à 
froid,  pour  donner  les  sulfures  correspondants  ;  à 
chaud,  il  y  a  souvent  incande-scence. 

L'or  et  le  platine  résistent  assez  bien  à  l'action  du 
soufre  ;  le  zinc  et  l'aluminium  ne  sont  attaqués  qu  a 
haute  température. 

Action  du  chlore.  —  Le  chlore  attaque  tous  les  mé- 
taux, sans  exception  ;  les  métaux  vulgaires  y  brûlent 
avec  incandescence. 

L'or  et  le  platine  ne  s'y  combinent  qu'à  froid,  parce 
que  leurs  chlorures  sont  entièrement  dissociés  au 
rouge. 

Sels. 

189.  Propriétés.  —  Les  sels  sont  tous  des  corps  soli- 
des, presque  toujours  cristallisables  et  assez  souvent 
solubles  dans  l'eau.  Leur  solubilité,  à  peu  d'exceptions 
près,  croit  avec  la  température. 

Ils  peuvent  être  binaires,  ternaires  ou  même  quater- 
naires, suivant  qu'ils  dérivent  d'hydracides  ou  d'acides 
déjà  ternaires  :  le  sulfure  de  sodium  Na^S  est  un 
sel  binaire,  le  sulfate  neutre  de  sodium  S0^Na2  est  un 
sel  ternaire  et  son  bisulfate  SO^HNa  est  un  sel  quater- 
naire. 

Déliquescence.  —  Certains  sels  solubles  sont  très 
avides  d'eau  et  peuvent  même  en  emprunter  à  l'air  : 
on  les  voit  alors  augmenter  peu  à  peu  de  poids  et  de- 
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venir  de  plus  en  plus  humides  :  c'est  le  phénomène  de 
la  déliqaescenee,  qui  est  très  accentué  chez  le  chlo- 
rure de  calcium  CaCP  ;  aussi  s'en  sert-on  fréquemment 
pour  dessécher  les  gaz. 

Eau  de  cristalUsation,  effloreseence.  —  Un  grand 
nombre  de  sels,  au  moment  où  ils  se  séparent  de  leur 
solution  aqueuse,  retiennent  une  certaine  quantité 
d'eau,  qui  se  trouve  être  en  quelque  sorte  solidifiée 
dans  leurs  cristaux,  et  que  pour  cette  raison  on  appelle 
eau  de  cristallisation.  Sa  proportion  est  constante, 
pour  un  même  sel  cristallisant  dans  les  mêmes  con- 
ditions, et  on  peut  toujours  l'exprimer  par  une  for- 
mule définie. 

L'eau  de  cristallisation  n'est  pas  nécessaire  à  l'exis- 
tence d'un  sel  qui  en  renferme  habituellement,  mais 
elle  contribue  à  lui  donner  sa  forme  cristalline  et  par- 
fois même  sa  couleur  :  le  sulfate  de  cuivre,  qui  est 
d'un  beau  bleu  et  parfaitement  cristallisé  quand  il 
contient  ses  5  molécules  d'eau  de  cristallisation,  se 
transforme  en  une  poudre  blanche  amorphe  quand  on 
le  chauffe,  de  manière  à  le  rendre  anhydre. 

L'eau  de  cristallisation  peut  toujours  être  chassée 
par  la  chaleur,  certains  sels  même  la  perdent  par 
simple  exposition  à  l'air  :  on  voit  alors  leurs  cristaux 
se  ternir  et  se  désagréger  spontanément,  en  même 
temps  qu'ils  diminuent  de  poids  :  c'est  le  phénomène 
de  V effloreseence. 

Les  sels  déliquescents  ou  efflorescents  doivent  être 
conservés  à  l'abri  de  l'air,  dans  des  flacons  bien  bou- 
chés. 

Action  de  la  chaleur  et  de  l'électricité.  —  La  cha- 
leur décompose  les  sels  sans  qu'il  soit  possible  de  for- 
muler aucune  règle  précise  à  ce  sujet  ;  quant  à  l'élec- 
tricité, elle  agit  toujours  de  la  même  manière  :  le  mé- 
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tal  du  sel  se  dépose  sur  l'électrode  négative,  si  toutefois 
il  est  incapable  d'agir  sur  le  dissolvant  employé,  et  tout 
le  reste,  c'est-à-dire  la  partie  électro-négative  du  sel, 
se  rend  à  l'électrode  positive.  C'est  le  principe  de  la 
galvanoplastie,  de  la  dorure  et  de  l'argenture. 

Action  des  réactifs.  —  Les  sels  sont  décomposés  par 
beaucoup  de  réactifs,  et  l'effet  produit  est  toujours  con- 
forme aux  principes  fondamentaux  de  la  Thermochi- 
mie, c'est-à-dire  qu'il  s'effectue  de  manière  à  donner 
lieu  au  maximum  du  dégagement  de  chaleur  possible 
dans  les  conditions  où  l'on  opère.  Mais  la  connais- 
sance de  ces  dégagements  de  chaleur  nécessitant 
l'emploi  toujours  délicat  du  calorimètre,  on  a  coutume, 
pour  prévoir  et  expliquer  l'action  des  réactifs  sur  les 
sels,  de  se  servir  d'un  certain  nombre  de  règles  empi- 
riques dont  les  plus  importantes  ont  été  énoncées  par 
BerthoUet  au  commencement  de  ce  siècle.  Ces  règles 
sont  d'une  application  très  générale  et  ne  souffrent 
qu'un  petit  nombre  d'exceptions;  nous  allons  les  exa- 
miner successivement,  en  commençant  par  l'action 
des  métaux  sur  les  sels. 

190.  Action  des  métaux  sur  les  sels.  —  Un  métal  dé- 
compose un  sel  quand  il  est  plus  oxyd^able  que  le  mé- 
tal du  sel.  Exemples  : 

Hg  +  2Ag  Az03  ^  Hg  (Az03)2  +  2Ag. 
Fe  +  CuSO*  =  FeSO^^  +  Cu. 
6Na  +  APClô  =  6NaCl  +  2A1. 

Cette  dernière  réaction  est  utilisée  dans  l'industrie, 
pour  la  fabrication  de  l'aluminium  métallique. 

Varbre  de  Saturne,  que  l'on  obtient  en  mettant  un 
morceau  de  zinc  dans  une  dissolution  d'acétate  de 
plomb,  est  une  autre  application  de  la  même  règle. 
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Lois  de  Berthollet. 

191.  Action  des  acides  sur  les  sels.  —  Ce  premier 
cas  comprend  les  trois  règles  suivantes  : 

1^  Un  aeide  décompose  complètement  un  sel  quand 
il  est  plus  soluble  que  l'acide  de  ce  sel.  Il  se  forme 
alors  un  précipité  ou  une  effervescence,  suivant  que 
Tacide  du  sel  est  solide  ou  gazeux.  Exemples  : 

S0^H2  +  B40^Na2  +  5H20  =  SO^Na^  +  4B03H3. 
C02  +  Si03Na2  =  C03Na2  +  Si02  (à  froid). 
2HC1  +  C03Ca  =:  CaCP  +  H20  +  CO2. 

2«C7/i  acide  décompose  complètement  un  sel  quand  il 
est  plus  fixe  que  l'acide  de  ce  sel.  Dans  ce  cas,  l'acide 
déplacé  se  volatilise;  il  y  a  effervescence  s^il  est 
gazeux  à  froid.  Exemples  : 

2Az03H  +  C03Ca  =  Ca  (Az03)2  +  H20  +  CO2, 
Si02  +  C03Na2     Si03Na2  +  CO2  (au  rouge). 
S04H2 +Az03Na  =  SO^HNa  +  Az03H. 

Ces  deux  dernières  réactions  sont  appliquées  dans 
l'industrie,  pour  la  fabrication  du  verre  et  celle  de 
l'acide  azotique. 

3«  Un  acide  décompose  complètement  un  sel  quand 
il  peut  former  avec  le  métal  de  ce  sel  un  composé  in- 
soluble. Il  se  fait  alors  nécessairement  un  précipité, 
de  nature  saline.  Exemples  : 

S04H2+Ba(Az03)2^S04Ba-|-2(Az03H). 
HCl  +  Az03Ag  =  AgCl  +  Az03H. 
H2S  +  SO^Cu  =^  CuS  -t-  S04H2. 


Ces  réactions  sont  presque  toujours  caractéristiques 
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du  métal  contenu  dans  le  sel,  et  par  suite  très  em- 
ployées en  analyse. 

192.  Action  des  bases  sur  les  sels.  —  Nous  trouvons 
encore  ici  trois  énoncés,  en  tout  semblables  aux  pré- 
cédents : 

1°  Une  base  décompose  complètement  un  sel  quand 
elle  est  plus  soluble  que  la  base  de  ce  sel.  La  base  du 
sel  est  alors  précipitée,  presque  toujours  à  l'état  d'hy- 
drate. Exemples  : 

Fe2C16  +  6K0H  =  6KC1  +  Fe2  (0H)6. 
Cu(Az03)2  +  Ca(0H)2  ^  Ca(Az03)2  4-  Cu(0H)2. 
A12  (80^)3  +  ÔAzH3  _^  6H20  =  3S0'^  {AzR^y  +  AP (0H)6. 

2°  Une  base  décompose  complètement  un  sel  quand 
elle  est  plus  fixe  que  la  base  de  ce  sel.  Les  bases  vola- 
tiles sont  rares,  aussi  ne  pourrons-nous  citer  à  l'appui 
de  cette  loi  qu'un  petit  nombre  d'exemples. 

2AzH^Cl  +  CaO  =  CaCP  -f  H^O  +  2AzH3. 
SO^  (AzH3CH3j24-  2K0H  =  S0^K2  +2H20  +  2  AzH2CH3. 

Sulfate  de  méthylamine.  MéthYlamine. 

La  première  réaction  sert  à  préparer  l'ammoniaque. 

3^  Une  base  décompose  complètement  un  sel  quand 
elle  peut  former  avec  Vaclde  de  ce  sel  un  composé 
insoluble.  Il  se  précipite  alors  un  sel  de  la  base  em- 
ployée Exemples  : 

Ba(0H)2+  S04K2  =  SO^Ba  -r  2K0H. 
Ca(0H)2  +  C03Na2  rzr  C03Ca  -f  2NaOH. 
2Ag(0H)  4-  CaC12     2AgCl  -f  Ca(0H)2. 

.   L'action  de  la  chaux  sur  les  carbonates  de  potassium 
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OU  de  sodium  sert  dans  l'industrie  pour  préparer  les 
alcalis  caustiques. 

193.  Action  des  sels  sur  les  sels.  —  Cette  action 
s'exerce  suivant  deux  lois  principales  qui  s'énoncent 
de  la  manière  suivante  : 

1"  Deux  sels  se  décomposent  complètement  quand 
Vaclde  de  l'un  peut  former  avec  la  hase  de  Vautre  un 
composé  volatil.  Ce  genre  de  réaction  ne  se  mani- 
feste ordinairement  qu'à  chaud,  quand  la  vapeur  du 
nouveau  composé  a  acquis  une  tension  assez  considé- 
rable pour  assurer  sa  volatilisation  rapide.  Exemples  : 

2AzH^Cl  +  C03Na2  z=2NaCl  -\-  CO3(AzH'02. 
SO^Hg  +  2NaCl  =  S0^^Na2  +  HgCP. 

C'est  ainsi  qu'on  prépare  d'habitude  le  carbonate 
d'ammoniaque  et  le  bichlorure  de  miorcure. 

2""  Deux  sels  se  décomposent  complètement  quand 
l'acide  de  l'un  peut  former  avec  la  hase  de  l'autre  un 
composé  insoluhle. 

Il  se  forme  alors  un  précipité  salin.  Exemples: 

S0«2  _|_  BaCP  =  2KC1  +  SO^Ba. 
NaCl  -f-  AzO^Ag  =  AzO-^Na  4-  AgCl. 
C03Na2  +  CaC12  ==  2NaCl  +  CO-^Ca. 

Ces  réactions  sont  très  souvent  appliquées  à  l'analyse 
qualitative. 

194.  Résumé.  —  Il  est  facile  de  voir  que  toutes  ces 
lois  n'envisagent  que  les  cas  où  il  se  forme,  au  cours 
de  la  réaction,  un  corps  volatil  ou  insoluble;  on  peut, 
par  conséquent,  les  réunir  sous  un  seul  énoncé,  qui 
les  comprendra  toutes,  et  dire,  d'une  manière  générale, 
que  : 

1-3. 


226 


MÉTAUX 


Un  acide^  une  hase  ou  un  sel  décomposent  compté 
tement  un  sel  toutes  les  fois  qu'il  peut  résulter  de 
leur  action  un  nouveau  composé  volatil  ou  insoluble. 

C'est,  en  effet,  dans  ces  circonstances  que,  d'après 
la  Thermochimie,  il  se  produit  ordinairement  le  plus 
fort  dégagement  de  chaleur. 

Remarque,  —  Lorsqu'on  met  en  présence  d'un  sel 
un  réactif  qui  ne  peut  donner  avec  lui  ni  combinaison 
volatile  ni  combinaison  insoluble,  les  lois  de  Ber- 
thoUet  ne  sont  plus  applicables.'  L'expérience  montre 
qu'alors  il  se  produit  une  décomposition  incomplète, 
dont  l'importance  reste  toujours  soumise  aux  règles 
de  la  Thermochimie. 

Le  phénomène  est,  dans  ce  cas,  assez  délicat  à  étu- 
dier, mais  la  décomposition  est  quelquefois  mise  en 
évidence  par  un  changement  de  couleur  des  corps 
réagissants  :  c'est  ainsi  que  le  sulfate  de  cuivre  bleu 
devient  vert  quand  on  l'additionne  d'acide  chlor- 
hydrique  ou  de  sel  marin,  parce  qu'il  se  transforme 
partiellement  en  chlorure  cuivrique  qui  est  vert. 
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Potassium. 

195.  Propriétés.  —  Le  potassium  est  un  métal  blanc, 
mou  comme  de  la  cire,  qui  se  ternit  immédiatement 
à  l'air,  par  suite  d'une  oxydation  superficielle. 

Sa  densité  0,865  en  fait  le  plus  léger  de  tous  les 
métaux,  après  le  lithium  ;  il  fond  à  62°, 5  et  entre  en 
èbullition  au  rouge.  Le  potassium  doit  être  fondu  sous 
une  couche  d'huile  de  naphte  et  distillé  dans  une  at- 
mosphère d'azote,  pour  éviter  son  oxydation  et  même 
son  inflammation  à  l'air. 

C'est  le  métal  le  plus  électro-positif  que  l'on  con- 
naisse :  il  s'oxyde  déjà  dans  l'air  sec  ;  à  l'air  humide 
il  se  transforme  rapidement,  avec  dégagement  de 
chaleur,  en  potasse  qui,  à  son  tour,  en  s'emparant  de 
l'acide  carbonique  de  l'air,  se  change  en  carbonate  de 
potassium. 

K  +  H20=ir  KOH  +  H. 
2K0H  +  C02  =  C03K2  +  H20. 

A  chaud  il  brûle  dans  l'oxygène  avec  une  flamme 
violacée,  en  donnant  de  l'oxyde  de  potassium  K^O. 
Le  potassium  décompose  vivement  l'eau,  à  froid,  en 
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dégageant  de  l'hydrogène.  Le  dégagement  de  chaleur 
est  assez  fort  pour  enflammer  ce  gaz  quand  on  fait 
l'expérience  au  contact  de  l'air  :  on  le  voit  alors  brûler 
autour  du  fragment  de  métal  avec  une  flamme  violette. 
L'expérience  se  .termine  généralement  par  une  petite 
explosion,  qui  pourrait  devenir  dangereuse  si  l'on 
opérait  sur  une  trop  grande  quantité  de  matière. 

Le  potassium  prend  feu  spontanément  dans  le 
chlore  ;  il  se  combine  au  brome  avec  détonation  ;  enfin 
il  réduit  la  plupart  des  oxydes  ou  chlorures  métalliques, 
en  s'emparant  de  leur  oxygène  ou  de  leur  chlore  et 
mettant  le  métal  en  liberté. 

Dans  toutes  ses  réactions,  le  potassium  se  comporte 
comme  un  métal  monovalent. 

196.  Préparation.  —  Le  potassium  a  été  découvert 
en  1807  par  Davy,  en  décomposant  par  Félectricité  un 
fragment  de  potasse  humide  :  le  potassium  se  porte 
sur  l'électrode  négative. 

Si  l'on  a  soin  d'entourer  celle-ci  de  mercure,  le 
potassium  se  transforme  en  amalgame,  relativement 
peu  altérable  à  l'air,  d'où  il  est  ensuite  facile  de  le 
retirer  par  distillation. 

En  1808,  Gay-Lussac  et  Thénard  l'ont  obtenu  en 
décomposant  la  potasse  par  la  chaleur,  dans  un  tube 
de  fer  chauffé  à  blanc  et  rempli  de  tournure  de  fer  ; 
enfin  Brunner  a  fait  connaître  plus  tard  une  méthode 
de  préparation  du  potassium  qui,  perfectionnée  par 
M.  Sainte-Claire  Deville,  est  devenue  la  seule  qui  soit 
réellement  pratique. 

Cette  méthode  consiste  à  chauffer  au  rouge  blanc, 
dans  une  bouteille  en  fer,  un  mélange  de  carbonate 
de  potassium  et  de  charbon,  auquel  il  convient  d'ajouter 
un  peu  de  craie  en  poudre  pour  empêcher  la  matière 
de  fondre  ;  il  se  forme  de  l'oxyde  de  carbone  et  des 
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vapeurs  de  potassium,  qui  vont  se  condenser  dans  un 
réfrigérant  spécial,  constitué  par  deux  plaques  de  ter 
très  voisines  formant  une  sorte  de  boite  plate,  qui  est 
connu  sous  le  nom  de  récipient  de  Mareska  et 
Donnfj  (fig.  53  et  54). 

C03K2  +  2C=r3CO  +  2K. 


On  conserve  le  potassium  dans  des  flacons  bien 


Fig.  54.  —  Récipient  de  Mareska  et  Donny. 

bouchés,  sous  une  couche  d'huile  de  naphte  ou  de 
pétrole  qui  le  préserve  du  contact  de  l'air. 
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Usages.  —  Le  potassium  servait  autrefois  à  préparer 
le  bore,  le  silicium,  le  magnésium  et  l'aluminium  ; 
aujourd'hui  on  l'a  remplacé,  dans  toutes  ces  applica- 
tions, par  le  sodium,  qui  produit  presque  identique- 
ment les  mêmes  effets  et  coûte  beaucoup  moins  cher. 

Tous  les  composés  du  potassium  sont  blancs  quand 
ils  ne  renferment  pas  d'acide  coloré  ;  ils  sont  en  gé- 
néral solubles  dans  l'eau  et  très  stables. 

197.  Oxydes.  —  Le  potassium  forme-  avec  l'oxygène 
deux  oxydes,  K20  et  qui  n'ont  par  eux-mêmes 
aucun  intérêt  ;  le  premier  donne  avec  l'eau  l'hydrate 
de  potassium  ou  potasse  caustique  KOH  dont  l'impor- 
tance est,  au  contraire,  considérable. 

198.  Potasse  caustique  KOH.  —  C'est  un  corps  blanc, 
affectant  d'ordinaire  la  forme  de  petites  plaques  à 
cassure  cristalline.  Elle  est  fort  soluble  dans  Feau  et 
dans  l'alcool  et  même  déliquescente,  le  contact  pro- 
longé de  l'air  la  change  en  carbonate  de  potassium 

C03K2. 

Ses  dissolutions  aqueuses  portent  dans  le  commerce 
le  nom  de  lessives  de  potasse, 

La  potasse  est  fusible  au  rouge  sombre  et  peut  être 
moulée  ;  on  doit  la  fondre  dans  des  capsules  ou  des 
creusets  en  argent,  qu'elle  n'attaque  pas. 

La  potasse  est  la  base  la  plus  forte  qui  existe;  elle 
bleuit  énergiquement  le  tournesol  rouge  et  s'unit  à 
tous  les  acides  pour  donner  des  sels  ;  on  s'en  sert 
souvent,  dans  les  laboratoires,  pour  absorber  les  gaz 
acides  et  notamment  l'acide  carbonique. 

Elle  est  très  corrosive  ;  les  chirurgiens  s'en  servent 
comme  caustique,  sous  le  nom  de  pierre  à  cautère. 

La  potasse  se  prépare  en  décomposantvers  lOOdegrés 
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une  dissolution  de  carbonate  de  potassium  par  la 
chaux  éteinte. 

C03K2  +  Ca(0H)2  ^  C03Ca  +  2K0H. 

Quand  l'opération  est  finie,  on  décante  la  lessive 
où  surnage  le  carbonate  de  calcium  insoluble;  on 
évapore  jusqu'à  sec,  on  fond  le  résidu  et  enfin  on  le 
coule  sur  une  table  horizontale  où  il  se  solidifie  par 
refroidissement. 

On  obtient  ainsi  la  potasse  ordinaire,  dite  potasse  à 
la  chaux^  qui  renferme  diverses  impuretés  (sulfates  et 
chlorures)  ;  pour  l'avoir  pure,  on  la  redissout  dans  l'al- 
cool et  on  évapore  à  nouveau:  c'est  alors  la  potasse  à 
l'alcool^  dont  l'usage  est  réservé  aux  laboratoires. 

La  potasse  sert  dans  l'industrie  à  la  fabrication  des 
savons  mous  et  de  certains  composés  organiques,  en 
particulier  des  phénols. 

199.  Chlorure  de  potassium  KCl.  —  Le  chlorure  de  po- 
tassium est  un  sel  blanc,  neutre  au  tournesol,  cristal- 
lisé en  cubes  et  d'une  saveur  salée,  comme  le  sel 
ordinaire.  Certaines  peuplades  du  centre  de  l'Afrique 
s'en  servent  comme  condiment,  en  place  du  sel  marin 
qui  leur  est  inconnu. 

Il  est  soluble  dans  l'eau  et  fusible  au  rouge,  sans 
décomposition  ;  il  possède  tous  les  caractères  chi- 
miques des  chlorures  et  notamment  donne  avec 
l'azotate  d'argent  un  précipité  blanc  de  chlorure  d'ar- 
gent, soluble  dans  l'ammoniaque,  insoluble  dans  l'acide 
azotique  et  noircissant  à  la  lumière.  L'acide  sulfurique 
en  dégage  des  fumées  d'acide  chlorhydrique,  sans 
coloration. 

Le  chlorure  de  potassium  s'extrait  principalement 
des  mines  de  sel  gemme  de  Stassfurt,  en  Allemagne, 
où  on  le  rencontre  en  abondance,  à  l'état  pur  (s^Zf^me), 
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OU  en  combinaison  avec  le  chlorure  de  magnésium 
{carnallite). 

On  peut  aussi  en  retirer  des  eaux-mères  des  marais 
salants  et  des  cendres  de  varechs. 

Le  chlorure  de  potassium  sert  en  agriculture  comme 
engrais  et,  dans  Tindustrie,  pour  fabriquer  le  chlorate 
de  potassium,  le  salpêtre  et  l'alun. 

200.  Bromure  de  potassium  KBr.  —  Ce  corps  cris- 
tallise en  cubes  comme  le  chlorure  de  potassium, 
auquel  d'ailleurs  il  ressemble  beaucoup  ;  avec  l'azotate 
d'argent,  il  donne  un  précipité  jaune  paie  de  bromure 
d'argent  et  avec  l'acide  sulfurique  une  coloration 
orangée,  due  à  la  mise  en  liberté  d'un  peu  de  brome, 
en  même  temps  que  des  fumées  blanches  d'acide 
bromhydrique. 

Il  existe  en  petite  quantité  dans  l'eau  de  la  mer  et 
les  mines  de  sel  gemme  ;  on  le  prépare  en  traitant  le 
brome  par  la  potasse,  à  chaud,  et  calcinant  le  résidu 
pour  décomposer  le  bromate  de  potassium  qui  se 
forme  en  même  temps  que  le  bromure. 

aBr  —  6K0H  =  5KBr  +  KBrO^-f  SH-^O. 
KBr03  =  KBr-f  30. 

Le  bromure  de  potassium  sert  en  médecine  et  en 
photographie. 

201.  lodure  de  potassium  Kl.  —  Sel  blanc,  très  ana- 
logue au  bromure  de  potassium,  avec  lequel  il  est  iso- 
morphe ;  il  donne  avec  les  sels  d'argent  un  précipité 
jaune  d'iodure  d'argent,  insoluble  dans  l'acide  azotique 
et  dans  Tammoniaque,  et  avec  l'acide  sulfurique  un 
dépôt  brun  d'iode,  accompagné  do  fumées  blanches 
d'acide  iodhydrique. 

On  le  rencontre  en  très  petite  quantité  dans  l'eau 
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de  la  mer  ;  il  se  prépare  comme  le  bromure  de  potas- 
sium, en  traitant  l'iode  par  une  lessive  chaude  de  po- 
tasse, enfin  il  sert  encore  en  médecine  et  en  photo- 
graphie. 

202.  Cyanure  de  potassium  KCy  ou  KCAz.—  Le  cya- 
nure de  potassium  est  un  sel  blanc,  cristallisé  en  cubes 
comme  les  chlorure,  bromure  et  iodure  de  potassium, 
reconnaissable  immédiatement  à  son  odeur  cyanhv- 
drique. 

Il  est  soluble  dans  l'eau  et  fusible  au  rouge,  sans 
décomposition  ;  à  cause  du  carbone  qu'il  renferme  il 
réduit  au  rouge  un  grand  nombre  d'oxydes  métalliques 
et  donne  un  mélange  explosif  avec  l'azotate  de  potas- 
sium. 

Il  attaque  un  certain  nombre  de  métaux  et  même 
l'or,  qu'il  transforme  en  cyanure,  enfin  il  dissout  très 
bien  les  composés  haloïdes  de  l'argent. 

Le  cyanure  de  potassium  est  très  vénéneux,  comme 
presque  toutes  les  combinaisons  du  cyanogène. 

On  le  prépare  industriellement  en  décomposant  par 
la  chaleur  le  ferrocyanure  de  potassium  ou  prussiate 
jaune  de  potasse, 

FeCy6K^  =  Fe  +  2Cy  +  4KCy. 

On  peut  aussi  l'obtenir  par  synthèse,  en  faisant 
passer  un  courant  d'azote  sur  un  mélange  de  potasse 
et  de  charbon,  chauffé  au  rouge  vif. 

KOH  +  2C  +  Az  =  CO  -f  H  +  KCAz. 

On  s'en  sert  dans  la  métallurgie  de  l'or  et  pour  pré- 
parer les  bains  d'argenture  ou  de  dorure  galvaniques. 

203.  Hypochlorite  de  potassium  ClOK.  —  Ce  sel  n'est 
connu  qu'en  dissolution  ;  c'est  l'un  des  chlorures  déco- 
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lorants  industriels,  on  l'appelle  d'ordinaire  eau  de 
Javel. 

L'eau  de  Javel  est  un  liquide  incolore,  d'odeur  légè- 
rement chlorée,  qui  détruit  la  plupart  des  matières 
colorantes  en  les  oxydant. 

L'ébullition  l'altère  et  transforme  riiypochlorite 
qu'elle  renferme  en  chlorure  et  chlorate  de  potassium. 

3C10K  =  2KC1  +  C103K.  ^ 

On  la  prépare,  soit  en  faisant  passer  un  courant  de 
chlore  dans  une  dissolution  étendue  et  froide  de  po- 
tasse caustique  (Berthollet),  soit  en  décomposant  l'hy- 
pochlorite  de  calcium  {ehlorure  de  chaux  du  com- 
merce) par  le  carbonate  de  potassium. 

2K0H  +  2C1  =  KCl -f  KCIO  +  H20. 
Ca(C10)2  +  C03K2  =  CaC03  +  2KC10. 

204.  Chlorate  de  potassium  ClO^K.  —  Le  chlorate  de 
potassium  est  un  sel  blanc,  cristallisé  en  lamelles  bril- 
lantes, d'un  aspect  caractéristique. 

Il  est  peu  soluble  dans  l'eau  froide  et  fond  au-dessous 
du  rouge,  d'abord  sans  se  décomposer;  si  alors  on 
élève  peu  à  peu  la  température  on  le  voit  dégager  de 
l'oxygène  et  se  transformer  successivement  en  un  mé- 
lange de  chlorure  et  de  perchlorate  de  potassium,  puis 
en  chlorure  de  potassium  pur. 

2C103K  =  KCl  +  ClO^K  +  20.  ' 
C104K  =  KCl  +  40. 

Cette  propriété  peut  servir  à  le  distinguer  du  sal- 
pêtre. 

Le  chlorate  de  potassium,  par  l'oxygène  qu'il  ren- 
ferme, active  toutes  les  combustions  :  il  fuse  sur  les 
charbons  ardents  et  donne  avec  le  soufre,  le  phosphore 
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et  presque  tous  les  corps  combustibles  des  poudres 
explosives.  Ces  poudres  sont  brisantes  et  très  sensibles 
au  choc;  elles  peuvent  même  détoner  spontanément, 
ce  qui  les  rend  dangereuses  à  conserver  et  même  inu- 
tilisables au  tir  dans  les  armes  à  feu. 

On  prépare  le  chlorate  de  potassium  en  faisant  passer 
un  courant  de  chlore  dans  une  lessive  concentrée  et 
chaude  de  potasse  (BerthoUet), 

6K0H  +  6C1  =  5KC1  -f  C103K  +  3H20, 

ou  mieux  encore  en  faisant  bouillir  une  dissolution  de 
chlorure  de  potassium  avec  du  chlorure  de  chaux, 

3Ca(C10)2  +  2KC1  =:  3CaCP  +  2C103K, 

ou  enfin  en  électrolysant  une  solution  de  chlorure  de 
potassium.  Dans  tous  les  cas  le  chlorate  de  potassium 
se  sépare  de  lui-même  des  sels  qui  se  forment  en 
même  temps  que  lui,  en  raison  de  sa  faible  solubilité. 

On  s'en  sert  en  pyrotechnie,  dans  les  laboratoires 
pour  préparer  l'oxygène,  et,  en  médecine,  pour  le  trai- 
tement des  affections  de  la  gorge. 

205.  Sulfates  de  potassium.  —  On  en  connaît  deux  : 
le  sulfate  neutre  SO^K^  et  le  sulfate  acide  ou  bisul- 
fate SO^K. 

Ce  sont  des  sels  blancs,  solubles  et  bien  cristallisés, 
qui  donnent  tous  les  deux  avec  le  chlorure  de  baryum 
la  réaction  caractéristique  de  l'acide  sulfurique  et  des 
sulfates  ;  on  les  distingue  sans  peine  au  moyen  d'un 
papier  de  tournesol  bleu,  qui  rougit  dans  le  bisulfate  et 
n'est  pas  modifié  par  le  sulfate  neutre. 

Le  sulfate  neutre  de  potassium  est  indécomposable 
par  la  chaleur;  il  s'extrait  des  mines  de  sel  gemme  et 
sert  en  agriculture  comme  engrais. 
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Le  bisulfate  se  dédouble  au  rouge  en  sulfate  neutre 
qui  reste  comme  résidu  et  en  acide  sulfurique  qui  se 
volatilise. 

.    2S04HK=SO^K2-f  S0^H2. 

Il  forme  le  résidu  de  la  préparation  de  l'acide  azo- 
tique par  l'azotate  de  potassium  et  l'acide  sulfurique, 
et  n'a  aucun  usage  important. 

„  206.  Azotate  de  potassium  AzO^K.  —  C'est  le  nitre 
ou  salpêtre  des  anciens. 

L'azotate  de  potassium  cristallise  en  belles  aiguilles 
blanches,  beaucoup  plus  solubles  dans  l'eau  chaude 
que  dans  l'eau  froide  ;  il  possède  une  saveur  fraîche 
caractéristique. 

Il  donne  toutes  les  réactions  des  azotates  ;  la  cha- 
leur le  décompose  en  oxygène  et  azotite  depotassium. 

Az03Kz=0  + Az02K. 

Il  active  toutes  les  combustions,  fuse  sur  les  char- 
bons rouges  et  donne  des  mélanges  explosifs  avec  la 
plupart  des  corps  combustibles. 

La  poudre  noire  ordinaire  est  un  mélange  de 
75  parties  de  salpêtre  avec  12p,5  de  soufre  et  autant  de 
charbon  de  bois  (fusain  ou  bourdaine);  elle  dégage  en 
brûlant  un  volume  considérable  de  gaz  qui  lui  donne 
une  grande  force  de  propulsion. 

2Az03K -f  3C  +  S  =  3C02  4- 2Az  +  K2S. 

La  poudre  ordinaire  n'est  pas  sensible  au  choc  et 
n'est  pas  brisante  comme  les  mélanges  à  base  de 
chlorates. 

L'azotate  de  potassium  prend  naissance  et  apparaît, 
sous  forme  d'efflorescences  cristallines,  dans  tous  les 
endroits  humides  où  il  se  dégage  des  vapeurs  ammo- 
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iiiacales  :  l'acide  azotique  qu'il  contient  résulte  de 
l'oxydation  de  l'ammoniaque  par  l'air  et  le  ferment 
nitrique,  son  potassium  vient  du  sol. 

La  terre  végétale  en  renferme  toujours  un  peu;  on 
en  trouve  des  quantités  dans  certaines  terres  d'Amé- 
rique ou  des  Indes. 

11  est  possible  de  fonder  sur  l'emploi  du  ferment 
nitrique  un  mode  de  préparation  régulier  du  salpêtre: 
c'est  alors  la  méthode  des  nitrières  arUjleiellcs,  qui  a 
beaucoup  servi  à  la  fin  du  siècle  dernier  et  qui  consiste 
essentiellement  à  arroser  une  masse  de  matériaux 
poreux  avec  de  l'urine  putréfiée;  actuellement  on  pré- 
fère le  fabriquer  par  double  décomposition,  en  traitant 
une  solution  concentrée  d'azotate  de  sodium  par  le 
chlorure  de  potassium. 

AzO^Na  +  KCl  =  AzO^K  +  NaCl. 

Le  salpêtre,  insoluble  dans  l'eau  salée,  se  sépare  de 
lui-même,  et  en  totalité,  de  la  liqueur. 

On  l'emploie  pour  fabriquer  la  poudre  à  canon  et 
quelquefois  l'acide  azotique;  en  agriculture  on  s'en 
sert  souvent  comme  engrais,  à  cause  du  potassium  et 
de  l'azote  qu'il  renferme. 

207.  Carbonates  de  potassium.  —  On  en  connaît  deux  : 
le  carbonate  neutre  C03K2  et  le  bicarbonate  CO^HK, 
qui  n'a  aucun  intérêt  pratique. 

Le  carbonate  neutre  de  potassium  est  la  potasse  du 
commerce;  c'est  une  poudre  cristalline  blanche,  très 
soluble  et  fusible  au  rouge  sans  décomposition  ;  il 
ramène  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie  par 
un  acide  et  fait  effervescence  avec  tous  les  acides 
forts. 

Le  carbonate  de  potassium  est  légèrement  caus- 
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tique,  il  attaque  aisément  les  graisses  et  un  grand 
nombre  de  matières  colorantes. 

On  l'extrait  par  lessivage  des  cendres  du  bois 
(potasse  cV Amérique)  ou  des  plantes  industrielles,  en 
particulier  du  tartre  et  des  vinasses  qui  restent  comme 
résidus  dans  la  fabrication  du  vin  et  du  sucre  de  bet- 
teraves. 

Les  cendres  du  suint  imprègne  la  laine  fraîche 
peuvent  aussi  en  fournir  de  grandes  quantités. 

Le  carbonate  de  potassium  sert  au  blanchiment 
du  linge,  à  la  préparation  de  la  potasse  caustique  et 
à  la  fabrication  du  verre  blanc. 

208.  Silicate  de  potassium  810^X2.  —  Le  silicate  de 
potassium  ou  verre  soluhle  est  un  corps  blanc,  amor- 
phe, d'apparence  vitreuse  et  fusible  au  rouge  comme 
le  verre  ordinaire;  ses  dissolutions  étaient  désignées 
autrefois  sous  le  nom  de  liqueur  des  cailloux,  on  les 
reconnaît  au  précipité  gélatineux  de  silice  qu'elles 
donnent  avec  les  acides  forts. 

Le  silicate  de  potassium  entre  dans  la  composition 
du  verre  fin  et  du  cristal,  où  il  se  trouve  associé  au 
silicate  de  calcium  ou  au  silicate  de  plomb. 

On  l'obtient  en  fondant  au  creuset  un  mélange  de 
sable  et  de  carbonate  de  potassium. 

Si02  +  C03K2  =  C02  +  Si03K2. 

Il  sert  à  durcir  extérieurement  la  pierre,  pour  aug- 
menter sa  résistance  aux  intempéries,  et,  mélangé 
avec  du  carbonate  de  calcium  et  du  carbonate  de 
magnésium,  à  recoller  le  verre  et  la  porcelaine. 

209.  Caractères  des  sels  de  potassium. 

Ae.  sulfhydrique   Rien. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.  Rien. 
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On  peut  dan.  cette  préparation  remplacer  le  carbo- 
nate de  sodium  par  la  soude  caustique. 


Le  sodium  sert  dans  l'industrie  à  fabr-icmer  lai. 
'nmuun  par  le  procédé  Deville  et  à  préparer  les 
cyanures  alcalins  nécessaires  à  la  métallurgi^e "  e  1'  " 
Ces  cyanures,  a  base  de  potassium  et  de  sodium  s'X 

.       ^    FeCj6K4  +  2Na==Fe+4KC.y+2NaCy. 

Dans  les  laboratoires  on  s'en  sert  pour  préparer  le 
nmgnesuim,  le  bore  et  le  silicium  ^ 

eta  anhydre,  les  mêmes  propriétés  que  ceux  du 
potassium,  mais,  a  l'état  cristallisé,  ils  renferment 
presque  toujours  de  l'eau  de  cristallisation 

n.oniaTe"'  P^™-^^- 
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Acides  et  bases  vulgaires  

Ac,  perehlorique  ClO'^H  

Ae.  fluosilicique.  

Chlorure  de  platine  PtCl\  . 

Flammes  


Rien. 

Pr.  blanc  de  perchlo- 
rate  ClO^K. 

Pr.  gélatineux,  blanc, 
de  SiF16K2. 

Pr.  cristallin,  jaune,  de 
PtC16K2. 

Coloration  violette. 


Sodium. 

210.  Propriétés,  préparation.  —  Le  sodium  est  un 
métal  qui  ressemble  sous  tous  les  rapports  au  potas- 
sium ;  comme  lui  il  est  blanc,  mou,  très  altérable  à 
l'air,  ce  qui  oblige  à  le  conserver  de  même  dans 
l'huile  de  naphte.  Il  fond  à  96^,5  et  se  volatilise  au 
rouge  ;  sa  densité  égale  à  0,97. 

Le  sodium  ne  s'oxyde  pas  dans  l'air  sec,  mais  il 
brûle  au  voisinage  du  rouge  avec  une  flamme  bril- 
lante, d'un  jaune  pur  caractéristique  ;  à  l'air  humide 
il  se  change  en  soude  NaOH. 

Il  ne  se  combine  qu'à  chaud  au  chlore  et  au  brome; 
il  décompose  l'eau  à  froid  sans  s'enflam.mer,  mais  il 
possède  toutes  les  propriétés  réductrices  du  potassium 
et  peut  le  remplacer  dans  toutes  ses  applications. 

On  peut  le  préparer  de  la  même  manière  que  le 
potassium,  mais  la  seule  méthode  pratique  est  celle 
de  Brunner,  modifiée  par  H.  Sainte-Claire  Deville  : 
elle  consiste  à  distiller,  dans  de  longs  cylindres  en 
fer,  chauffés  au  rouge  vif,  un  mélange  intime  de  car- 
bonate de  sodium  sec,  de  craie  pulvérisée  et  de  char- 
bon. Le  sodium  qui  se  dégage  à  l'état  de  vapeur  est 
condensé  dans  un  récipient  de  Mareska  et  Donny;  la 
réaction  est  la  même  que  pour  le  potassium  (hg.  55). 
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211.  Oxydes.  —  Le  sodium  donne  avec  Toxygène 
deux  combinaisons  différentes  :  un  protoxyde  Na^iJ 
et  un  peroxyde  NaO-  qui  est  maintenant  employé  dans 
rindusti'ie  du  blanchiment. 

Le  protoxyde  de  sodium  se  cliange  en  soude  au 
contact  de  Teau. 

212.  Soudô  caustique  XaOH.  —  La  soude  est  absolu- 
ment semblable  à  la  potasse  ;  elle  en  possède  toutes 
les  propriétés  essentielles  et  se  prépare  de  la  même 
manière,  en  décomposant  le  carbonate  de  sodium  par 
la  chaux. 

On  l'emploie  surtout  à  la  fabrication  des  savons 
durs,  entre  autres  du  savon  de  Marseille. 

213.  Chlorure  de  sodium  NaCl.  —  Le  chlorure  de 
sodium,  ou  sel  marin,  est  presque  identique  au  chlo- 
rure de  potassium;  il  cristallise  comme  lui  en  cubes, 
souvent  groupés  en  trémies^  et  sa  saveur  est  le  type 
de  ce  qu'on  appelle  la  saveur  salée. 

Par  exception  le  chlorure  de  sodium  n'est  pas  plus 
soluble  à  chaud  qu'à  froid;  il  fond  au  rouge  et  se  vola- 
tilise à  une  température  plus  élevée. 

Le  sel  ordinaire  s'extrait  des  eaux  de  la  mer,  qui  en 
contiennent  environ  25  grammes  par  litre,  ou  des  mines 
de  sel  gemme ^  dont  l'origine  est  le  dessèchement  d'an- 
ciens lacs  salés  ou  de  mers  intérieures. 

Pour  le  retirer  de  l'eau  de  mer,  il  suffit  de  laisser 
celle-ci  s'évaporer  à  l'air,  dans  de  vastes  bassins  étan- 
ches,  divisés  en  compartiments  par  des  cloisons  inté- 
rieures, et  que  l'on  appelle  marais  salants;  les  eaux- 
mères  qui  restent  après  que  le  sel  s'est  déposé  peu- 
vent servir  à  la  préparation  du  chlorure  de  potassium 
ou  du  brome. 

Le  sel  gemme  forme  de  gros  blocs  transparents, 
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tique,  il  attaque  aisément  les  graisses  et  un  grand 
nombre  de  matières  colorantes. 

On  l'extrait  par  lessivage  des  cendres  du  bois 
(potasse  d'Amérique)  ou  des  plantes  industrielles,  en 
particulier  du  tartre  et  des  vinasses  qui  restent  comme 
résidus  dans  la  fabrication  du  vin  et  du  sucre  de  bet- 
teraves. 

Les  cendres  du  suint  qui  imprègne  la  laine  fraîche 
peuvent  aussi  en  fournir  de  grandes  quantités. 

Le  carbonate  de  potassium  sert  au  blanchiment 
du  linge,  à  la  préparation  de  la  potasse  caustique  et 
à  la  fabrication  du  verre  blanc. 

208.  Silicate  de  potassium  SiO^K^.  —  Le  silicate  de 
potassium-  ou  verre  soluhle  est  un  corps  blanc,  amor- 
phe, d'apparence  vitreuse  et  fusible  au  rouge  comme 
le  verre  ordinaire;  ses  dissolutions  étaient  désignées 
autrefois  sous  le  nom  de  liqueur  des  cailloux,  on  les 
reconnaît  au  précipité  gélatineux  de  silice  qu'elles 
donnent  avec  les  acides  forts. 

Le  silicate  de  potassium  entre  dans  la  composition 
du  verre  fin  et  du  cristal,  où  il  se  trouve  associé  au 
silicate  de  calcium  ou  au  silicate  de  plomb. 

On  l'obtient  en  fondant  au  creuset  un  mélange  de 
sable  et  de  carbonate  de  potassium. 

Si02  +  C03K2  =z  C02  -f  Si03K2. 

Il  sert  à  durcir  extérieurement  la  pierre,  pour  aug- 
menter sa  résistance  aux  intempéries,  et,  mélangé 
avec  du  carbonate  de  calcium  et  du  carbonate  de 
magnésium,  à  recoller  le  verre  et  la  porcelaine. 

209.  Caractères  des  sels  de  potassium. 

Ae.  sulfhtjdrique,...,   Rien. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.  Rien. 
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Acides  et  bases  vulgaires, . . .  Rien. 

Ac.  perchloriqae  CiOm   Pr.  blanc  de  perchlo- 

rate  ClO^K. 

Ac.  fluosUicique   P^-  gélatineux  blanc, 

^  -  de  SiF16K2. 

Chlorure  de  platine  PtCr^. .    Pr.  cristallin,  jaune,  de 

PtC16K2. 

Flammes   Coloration  violette. 


Sodium. 


210.  Propriétés,  préparation.  —  Le  sodium  est  un 
métal  qui  ressemble  sous  tous  les  rapports  au  potas- 
sium ;  comme  lui  il  est  blanc,  mou,  très  altérable  à 
l'air,  ce  qui  oblige  à  le  conserver  de  même  dans 
l'huile  de  naphte.  Il  fond  à  96^5  et  se  volatilise  au 
rouge  ;  sa  densité  égale  à  0,97. 

Le  sodium  ne  s'oxyde  pas  dans  l'air  sec,  mais  il 
brûle  au  voisinage  du  rouge  avec  une  flamme  bril- 
lante, d'un  jaune  pur  caractéristique  ;  à  l'air  humide 
il  se  change  en  soude  NaOH. 

Il  ne  se  combine  qu'à  chaud  au  chlore  et  au  brome  ; 
il  décompose  l'eau  à  froid  sans  s'enflammer,  mais  il 
possède  toutes  les  propriétés  réductrices  du  potassium 
et  peut  le  remplacer  dans  toutes  ses  applications. 

On  peut  le  préparer  de  la  même  manière  que  le 
potassium,  mais  la  seule  méthode  pratique  est  celle 
de  Brunner,  modifiée  par  H.  Sainte-Claire  DeviUe  : 
elle  consiste  à  distiller,  dans  de  longs  cylindres  en 
fer,  chauffés  au  rouge  vif,  un  mélange  intime  de  car- 
bonate de  sodium  sec,  de  craie  pulvérisée  et  de  char- 
bon. Le  sodium  qui  se  dégage  à  l'état  de  vapeur  est 
condensé  dans  un  récipient  de  Mareska  et  Donny;  la 
réaction  est  la  même  que  pour  le  potassium  (fig.  55). 
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On  peut  dans  cette  préparation  remplacer  le  carbo- 
nate de  sodium  par  la  soude  caustique. 


Fi  g-.  55.  —  Fabrication  du  sodium. 


Le  sodium  sert  dans  l'industrie  à  fabriquer  l'alu- 
minium par  le  procédé  Deville  et  à  préparer  les 
cyanures  alcalins  nécessaires  à  la  métallurgie  de  l'or. 
Ces  cyanures,  à  base  de  potassium  et  de  sodium,  s'ob- 
tiennent en  traitant  le  prussiate  jaune  par  le  sodium 
métallique. 

•    FeCy6K*  +  2Nar:::Fe  +  4KCy  +  2NaGy. 

Dans  les  laboratoires  on  s'en  sert  pour  préparer  le 
magnésium,  le  bore  et  le  silicium. 

Les  composés  du  sodium  possèdent  en  général,  à 
l'état  anhydre,  les  mêmes  propriétés  que  ceux  du 
potassium,  mais,  à  l'état  cristallisé,  ils  renferment 
presque  toujours  de  l'eau  de  cristallisation. 

Ils  sont  tous  solubles  dans  l'eau,  sauf  le  pyroanti- 
moniate. 
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211.  Oxydes.  —  Le  sodium  donne  avec  roxygène 
deux  combinaisons  différentes  :  un  protoxyde  Nsl'M} 
et  un  peroxyde  NaO^  qui  est  maintenant  employé  dans 
rindusti'ie  du  blanchiment. 

Le  protoxyde  de  sodium  se  cljange  en  soude  au 
contact  de  Feau. 

212.  Soude  caustique  NaOH.  —  La  soude  est  absolu- 
ment semblable  à  la  potasse  ;  elle  en  possède  toutes 
les  propriétés  essentielles  et  se  prépare  de  la  même 
manière,  en  décomposant  le  carbonate  de  sodium  par 
la  chaux. 

On  l'emploie  surtout  à  la  fabrication  des  savons 
durs,  entre  autres  du  savon  de  Marseille. 

213.  Chlorure  de  sodium  NaCl.  —  Le  chlorure  de 
sodium,  ou  sel  marin,  est  presque  identique  au  chlo- 
rure de  potassium;  il  cristallise  comme  lui  en  cubes, 
souvent  groupés  en  trémies,  et  sa  saveur  est  le  type 
de  ce  qu'on  appelle  la  saveur  salée. 

Par  exception  le  chlorure  de  sodium  n'est  pas  plus 
soluble  à  chaud  qu'à  froid;  il  fond  au  rouge  et  se  vola- 
tilise à  une  température  plus  élevée. 

Le  sel  ordinaire  s'extrait  des  eaux  de  la  mer,  qui  en 
contiennent  environ  25  grammes  par  litre,  ou  des  mines 
de  sel  gemme,  dont  l'origine  est  le  dessèchement  d'an- 
ciens lacs  salés  ou  de  mers  intérieures. 

Pour  le  retirer  de  l'eau  de  mer,  il  suffit  de  laisser 
celle-ci  s'évaporer  à  l'air,  dans  de  vastes  bassins  étan- 
ches,  divisés  en  compartiments  par  des  cloisons  inté- 
rieures, et  que  l'on  appelle  marais  salants;  les  eaux- 
mères  qui  restent  après  que  le  sel  s'est  déposé  peu- 
vent servir  à  la  préparation  du  chlorure  de  potassium 
ou  du  brome. 

Le  sel  gemme  forme  de  gros  blocs  transparents, 
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très  cUathermanes  et  à  clivage  nettement  cubique  ;  il 
e^t  toujours  accompagné,  dans  ses  gisements,  des 
autres  corps  solubles  qui  se  trouvent  dans  nos  mei^ 
actuelles,  notamment  de  sels  de  potassium,  de  magné- 
sium et  de  calcium. 

Le  chlorure  de  sodium  sert  dans  l'alimentation, 
comme  condiment,  et,  dans  l'industrie,  à  préparer  tous 
les  composés  du  chlore  et  du  sodium;  c'est  en  effet  le 
plus  commun  de  tous  les  corps  qui  renferment  l'un  ou 
l'autre  de  ces  deux  éléments. 

214.  Hypochlorite  de  sodium  ClONa.  —  Ce  sel  n'est 
connu  qu'en  dissolution,  on  l'appelle  alors  eau  de 
Labarraqiie. 

Il  possède  toutes  les  propriétés  de  l'hypochlorite  de 
potassium,  on  le  prépare  de  la  même  manière  et  il  a 
les  mêmes  emplois. 

215.  Sulfates  de  sodium .  —  Ils  sont  au  nombre  de 
deux  et  ont  les  mêmes  formules  que  les  sulfates  po- 
tassiques. 

Le  sulfate  neutre  de  sodium  SO^Na^  est  un  beau  sel 
blanc,  qui  cristallise  à  la  température  ordinaire  avec 
10  molécules  d'eau  ;  on  l'appelle  alors  dans  les  phar- 
macies sel  de  Glauher. 

Il  est  très  efflorescent  et  se  deshydrate  dès  qu'on  le 
chauffe. 

Le  sulfate  de  sodium  présente  un  maximum  de  so- 
lubilité à  33  degrés  ;  ses  dissolutions  aqueuses,  satu- 
rées à  chaud ,  restent  facilement  en  sursaturation  à 
froid. 

Il  existe  dans  l'eau  de  mer  en  petite  quantité,  on  le 
prépare  en  grand  en  décomposant  le  sel  marin  par 
l'acide  sulfurique,  dans  des  fours  à  réverbère  (fîg.  56). 
La  réaction  s'accomplit  en  deux  phases  :  il  se  forme 
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d'abord,  à  basse  température,  dans  la  euvette,  du  bi- 
sulfate de  sodium  qui,  au  rouge,  dans  les  moufles, 
réagit  sur  une  nouvelle  quantité  de  sel  et  se  clians;e 
en  sulfate  neutre  ;  il  se  dégage  pendant  toute  la  durée 
de  l'attaque  des  torrents  d'acide  chlorliydrique  que 
l'on  absorbe  par  l'eau,  dans  des  bonbonnes  en  grès. 

NaCl  +  S0'^H2  =.HC1  +  SO^^HNa. 
NaCl  +  SO^HNa  =  HCl  +  SO^^Na^. 


Fig.  56.  —  Four  à  sulfate  de  sodium, 


Le  sulfate  neutre  de  sodium  sert  à  la  fabrication  du 
verre  et  à  celle  du  carbonate  de  sodium  par  le  pro- 
cédé Leblanc.  On  l'emploie  quelquefois  en  médecine, 
comme  purgatif,  et,  dans  les  laboratoires,  mélangé 
d'acide  chlorliydrique,  comme  réfrigérant. 

Le  bisulfate  de  sodium  SO'^HNa  se  forme  en  abon- 
dance dans  la  fabrication  de  l'acide  azotique  par  Tazo- 
tate  de  sodium  et  l'acide  sulfurique,  mais  il  n'a  aucun 
usage  important. 


216.  ffyposulfite  de  sodium  S20^^Na2.  —  L'iiyposulfite 
de  sodium  est  un  beau  sel  blanc,  très  bien  cristallisé 
et  très  soluble  dans  l'eau,  qui  a  la  propriété  curieuse 
de  dissoudre  tous  les  sels  haloïdes  de  l'argent,  qui 
n'ont  pas  encore  été  impressionnés  parla  lumière. 
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On  le  reconnaît  aisément  au  moyen  de  l'acide  clilo- 
rhydrique,  qui  le  décompose  en  donnant  de  l'acide 
sulfureux  et  un  précipité  de  soufre  amorphe. 

S203Na2  +  2HC1     2NaCl  +  SO^  +  S  +  H^O . 

On  le  prépare  en  faisant  bouillir  du  sulfite  de  so- 
dium avec  de  la  fleur  de  soufre,  ou  en  traitant  du  sul- 
fure de  sodium  par  l'acide  sulfureux. 

S03Na2  +  S=S203Na2.  , 
2Na2S  +  3S02=:.2S203Na2  +  S.  ^ 

Il  sert  principalement  en  photograpliie,  pour  fixer 
les  épreuves,  positives  ou  négatives. 

217.  Azotate  de  sodium  AzO^Na.  —  C'est  un  sel 
blanc,  bien  cristallisé,  fusible  et  décomposable  par  la 
chaleur  comme  le  salpêtre  ordinaire. 

De  même  que  ce  dernier,  il  donne  des  mélanges 
détonants  avec  les  corps  combustibles  ;  on  peut  s'en 
servir  à  la  fabrication  de  poudres  lentes,  comme  la 
poudre  de  mine. 

On  le  rencontre  en  abondance  sur  les  côtes  du  Chili 
et  du  Pérou,  où  il  s'est  formé  par  oxydation  de  l'am- 
moniaque du  guano,  sous  l'influence  du  ferment  ni- 
trique. Il  renferme  ordinairement,  à  l'état  brut,  un 
peu  d'iodate  de  sodium,  que  l'on  en  sépare  par  cris- 
tallisation, et  qui  sert  à  la  fabrication  de  l'iode. 

L'azotate  de  sodium  est  employé  en  agriculture, 
comme  engrais  azoté,  et,  dans  l'industrie,  pour  fabri- 
quer l'acide  azotique  et  le  salpêtre  ;  on  l'appelle  quel- 
quefois dans  le  commerce  salpêtre  du  Chili. 

218.  Phosphates  de  sodium.  —  L'acide  phosphorique 
donne  avec  la  soude  trois  sels  distincts  :  le  phosphate 
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monosodique  ou  acide  PO^H^Na,  le  phosphate  diso- 
dique  ou  neutre  PO^HNa^  et  le,  phosphate  trisodique 
PO^Na^  ;  le  phosphate  neutre  est  seul  intéressant. 

C'est  un  sel  blanc,  neutre  au  tournesol,  qui  cristal- 
lise avec  12  molécules  d'eau  ;  par  la  chaleur  il  se  dé- 
shydrate, puis  se  transforme  en  pfiropJiosphate  de 
sodium  P^O'Na^. 

2PO'^HNa2  =  H20  f  P^O^Na^ 

On  le  reconnaît  à  ce  qu'il  donne  avec  l'azotate  d'ar- 
gent un  précipité  jaune  d'orthophospliate  triargen- 
tique,  soluble  dans  l'ammoniaque  et  dans  l'acide  azo- 
tique. 

Le  phosphate  de  sodium  se  prépare  en  décomposant 
le  phosphate  monocalcique  par  le  carbonate  de  so- 
dium ;  il  se  précipite  en  même  temps  du  phosphate 
tricalcique,  que  l'on  sépare  en  filtrant. 

3(PO^H2)2Ca  +  4C03Na2  z= 
4C02  -f  4H20  +  (PO'^)2Ca3  +  4PO'^HNa2. 

On  s'en  sert  dans  les  laboratoires  et  quelquefois 
en  médecine,  comme  purgatif. 

219.  Borates  de  sodium.  —  Il  en  existe  un  assez 
grand  nombre  ;  le  plus  commun  est  le  biborate  de 
sodium  ou  borax  B^O'Na^,  qui  cristallise  avec  10  ou 
5  molécules  d'eau,  suivant  la  température. 

Ce  sel  fond  au  rouge  comme  le  verre  et  se  colore 
de  la  même  fa(3'on  que  lui  quand  on  l'additio'nne 
d'oxydes  métalliques  ;  on  l'emploie  à  cause  de  cela 
dans  les  analyses  dites  au  ehalumeau. 

Le  borax  se  prépare  en  saturant  l'acide  borique  par 
le  carbonate  de  sodium. 


4B03H3  -f  C03Na2  ^  CO^        J 'Na2  -f  r)H20. 

14. 
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II:  sert  surtout  comme  fondant,  dans  les  opérations 
pai"  voie  sèche,  et  pour  faciliter  la  soudure  des  mé- 
taux; on  le  fait  entrer  quelquefois  dans  la  composi- 
tion de  l'émail  et  dans  l'apprêt  du  linge,  et  on  l'emploie 
en,  médecine  comme  caustique  léger  et  comme  anti- 
septique. 

220.  Carbonates  de  sodium.  —  Ils  sont  au  nombre  de 
deux:  le  carbonate  neutre  CO^Na^  et  le  bicarbonate 
C03HNa. 

Le  carbonate  neutre  de  sodium  est  appelé  sel  de 
sou//e  quand  il  est  anhydre:  c'est  alors  une  matière 
cristalline,  très  soluble  dans  l'eau  et  fusible  au  rouge, 
sans  décomposition.  Il  cristallise  de  ses  dissolutions 
aqueuses  avec  10  molécules  d'eau  et  est  alors  désigné 
dans  le  commerce  sous  le  nom  de  cristaux  de  soude  ; 
sous  cette  forme  il  est  très  efflorescent  et  subit  quand 
on  le  chauffe  doucement  la  fusion  aqueuse. 

II.  bleuit  le  tournesol  rouge  et  possède  à  peu  près 
toutes  les  propriétés  du  carbonate  da  potassium. 

On  le  fabrique  industriellement  par  deux  méthodes 
différentes  :  le  procédé  Leblanc  et  le  procédé  Solvay. 

Dans  le  procédé  Leblanc,  qui  est  le  plus  ancien,  on 
calcine,  sur  la  sole  d'un  four  à  réverbère,  un  mélange 
de  sulfate  de  sodium,  de  craie  et  de  charbon  :  il  se 
forme  du  carbonate  de  sodium  et  du  sulfurée  de  cal- 
cium in^o\\ih\Q\charrée),  qu'on  sépare  ensuite  par 
lessivage  méthodique . 

S04Na2  +  G03Ca+  4C  =  4C0  +  COSiNa^  -f  CaS. 

Dans  le  procédé  Solvay,  ou  proeédé  à  V ammo- 
niaque., on  ti^aite  par  un  courant  d'acide  carbonique, 
à  froid,  une  solution  ammoniacale  de  chlorure  de  so- 
dium ;  il;  se  fornie   du  chlorhydrate  d'ammoniaque. 
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avec  lequel  on  régénère  raminoniaque  primitive,  et 
du  bicarbonate  de  sodium  peu  soluble  (jui  se  dépose  ; 
ce  sel  est  alors  transformé  parla  chaleur  en  carbonate 
neutre. 

NaCl  +  CO^  4-  AzH3  +  H-^O  =  AzH'^Cl  +  CO^HNa. 
2C03HXa  =:  C03Na2  +  CO^  +  H--^0. 

Le  carbonate  neutre  de  sodium  sert  à  fabriquer  le 
verre  et  la  soude  caustique  ;  on  remploie  aussi  beau- 
coup dans  rindustrie  du  blanchiment. 

Le  bicarbonate  de  sodium  est  une  poudre  cristalline 
blanche,  peu  soluble  et  décomposable  vers  100  degrés 
en  carbonate  neutre  et  acide  carbonique  ;  il  ramène 
aussi  au  bleu  la  teinture  rouge  de  tournesol. 

On  le  prépare  en  faisant  réagir  l'acide  carbonique 
en  excès  sur  des  cristaux  de  soude,  à  froid. 

CO3Na2,10H2O  -j-  C02=r  2C03H\a  -f  9H20. 

Il  existe  en  dissolution  dans  un  grand  nombre 
d'eaux  minérales,  dites  alcalines  ;  l'eau  de  Vichy  en 
est  le  type  le  plus  connu  et  le  plus  employé. 

On  s'en  sert  en  médecine,  sous  le  nom  de  sel  de 
Vlc/iy,  pour  le  traitement  des  affections  de  l'estomac. 

221.  Silicate  de  sodium.  —  En  tout  semblable  au  si- 
licate de  potassium,  ce  corps  se  prépare  de  la  même 
manière  et  sert  aux  mêmes  usages  que  lui  ;  il  entre 
dans  la  composition  du  verre  ordinaire,  qui  est  un 
silicate  double  de  sodium  et  de  calcium. 

222.  Caractères  des  sels  de  sodium. 


Hydrogène  sulfuré  

Suif  h  ijd.  ra  te  d'ammoniaque, 


Rien. 
Rien. 
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Acides  et  bases  mdg aires   Rien. 

Acide  perehlori.que   Rien. 

Acide  fluosUicique    Rien. 

Chlorure  de  platine   Rien. 

Pyroantiriioniate  de  potassium  S!j'-0"'H-K-    Pr.  blanc. 

Flammes   Coloration 

jaune  in- 
tense. 

Lithium. 


223.  Propriétés.  —  Le  lithium  est  un  métal  blanc, 
extrêmement  léger,  qui  se  rapproche  à  la  fois  des 
métaux  alcalins  et  du  magnésium  par  l'ensemble  de 
ses  caractères  chimiques.  Il  décompose  l'eau  à  froid 
et  brûle  à  l'air,  en  donnant  de  l'oxyde  de  lithium  ou 
lithine  Li^O. 

224.  Lithine  Li^O.  —  La  lithine  est  un  corps  blanc, 
qui  donne  avec  l'eau  un  hydrate  LiOH,  très  alcalin 
et  caustique,  comme  la  potasse  ou  la  soude,  mais 
indécomposable  par  le  charbon,  au  rouge. 

La  lithine  s'extrait  de  différents  minéraux  dont  les 
plus  communs  sont  Vambhjgoni te  (fluophosphate  d'alu- 
ininium,  de  lithium  et  de  sodium)  et  une  sorte  de 
mica  qu'on  appelle  lépidolithe  ;  elle  existe  dans  cer- 
taines eaux  minérales  qui  lui  doivent  des  propriétés 
thérapeutiques  spéciales. 

225.  Carbonate  de  lithium  CO^^Li^.  —  Le  carbonate 
de  lithium  est  un  sel  blanc  peu  soluble  dans  l'eau 
froide  et  d'une  réaction  fortement  alcaline.  On  le 
prépare  en  précipitant  un  sel  soluble  de  lithium  par 
le  carbonate  de  sodium  et  on  s'en  sert  en  médecine 
pour  le  traitement  des  affections  rhumatismales. 
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226.  Caractères  des  sels  de  lithium. 

H(jdro(jène  sulfuré. . ,   Rien. 

Suif hyrJ rate  (Vammoniojiue  Rien. 

ÂcirJes  vulgaires   Rien. 

Bases  vulgaires   Rien. 

Carbonates  aleaJins   Pr.  blanc  de  CO-^Li-. 

CJ dorure  de  platine   Rien. 

Fl animes   Coloration  rouge  pourpre 

Sels  ammoniacaux. 

227.  —  Les  sels  ammoniacaux,  ou  sels  d'ainrnoniurn, 
sont  généralement    isomorphes    avec  les  sels  des 
métaux  alcalins  ;  ils  possèdent  donc  la  même  struc- 
ture moléculaire  interne,  et  nous  avons  vu  précédem 
ment  (.^^  132)  que  cette  analogie  a  été  l'origine  de 
théorie  de  l'ammonium  de  Berzélius  et  Ampère. 

228.  Chlorure  d'ammonium  ou  chlorhydrate  d'ammo- 
niaque AzH^Cl.  —  Ce  corps  est  e  sel  ammoniac  du 
commerce  ;  il  cristallise  en  cubes,  comme  les  chlo- 
rures alcalins,  se  dissout  facilement  dans  Teau  et 
possède  une  saveur  salée. 

Il  se  sublime  à  chaud,  sans  décomposition  apparente, 
ce  qui  donne  un  excellent  moyen  de  le  purifier  quand 
il  est  mélangé  de  matières  fixes.  On  le  prépare  en 
combinant  directement  l'ammoniaque  à  l'acide  chlo- 
rhydrique  :  à  l'état  gazeux,  ces  deux  corps  s'unissent 
en  volumes  égaux. 

AzH3^HCl  =  AzH^Cl. 

On  s'en  sert  comme  engrais,  à  cause  de  l'azote  qu'il 
renferme,  et  pour  décaper  les  métaux,  en  vue  de  faci- 
liter leur  soudure  :  le  liquide  excitateur  de  la  pile 
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Leclanché  est  une  dissolution  de  Ghlorhydmte  d'am- 
moniaque. 

229.  Sulfure  d'ammomum  S(AzH4)2  et  sulfhydrate 
d'ammoniaque  AzH^SH.  —  Ces  deux  sels  sont  cristal- 
lisables,  mais  on  ne  les  trouve  guère  qu'en  dissolu- 
ion,  dans  le  commerce.  On  les  reconnaît  à  leur  odeur 
nauséabonde,  qui  rappelle  à  la  fois  l'ammoniaque  et 
l'acide  sulfhydrique. 

Ils  se  forment  tous  deux  dans  l'action  de  l'hydrogène 
sulfuré  sur  l'ammoniaque. 

AzH3-f  H2S  =  AzH^SH.  ' 
2AzH3  +  H:2S  =  (AzH4)2S. 

On  les  emploie  dans  l'analyse  chimique,  pour  préci- 
piter les  métaux  de  leurs  sels,  à  l'état  de  sulfures 
insolubles. 

230.  Sulfate  d'ammoniaque  SO^(AzH4)2.  —  Sel  blanc, 
soluble  et  neutre  au  tournesol,  bien  cristallisé,  res- 
semblant au  sulfate  de  potassium. 

On  le  prépare  en  saturant  l'acide  sulfurique  par  un 
courant  de  gaz  ammoniaque  et  on  l'emploie  en  agri- 
culture comme  engrais  azoté. 

231:.  Aaotate  d'ammoniaque  Az03AzH^  C'est  un 
beau  sel  blanc,  très  bien  cristallisé  en  longues  aiguilles 
primatiques  et  très  soluble  dans  l'eau;  il  absorbe  en 
se  dissolvant  dans  l'eau  une  grande  quantité  de  cha- 
leur, ce  qui  le  fait  employer  quelquefois  comme 
réfrigérant. 

La  chaleur  le  décompose  en  protoxyde  d'azote  et 
eau. 

Az03AzH4^  Az20  -t-  2H20. 
Il  détone  sous  l'influence  d'autres  explosifs. 
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On  le  prépare  synthétiquement,  avec  de  l'acide  azo- 
tique et  de  l'ammoniaque,  et  on  s'en  sert  pour  la 
fabrication  de  poudres  spéciales  aux  mines  grisou- 
teuses  (Favier),  pour  préparer  le  protoxyde  d'azote 
dans  les  laboratoires,  pour  fabriquer  de  petites  quan- 
tités de  glace  artificielle,  enfin  comme  engrais  pour 
la  culture  des  fleurs. 

232.  Phosphates  d'ammoniaque.  —  Il  existe  trois 
phosphates  d'ammoniaque,  correspondant  aux  trois 
phosphates  sodiques  :  ce  sont  le  phosphate  triammo- 
nique  P0^(AzH^)3,  le  phosphate  biammonique  ou 
neutre  P0*H(AzH^)2  et  le  phosphate  monoammoaique 
ou  acide  P04H2AzH^. 

Le  seul  important  est  le  phosphate  biammonique  : 
c'est  un  sel  bien  cristallisé,  soluble  et  décomposable 
par  la  chaleur  en  ammoniaque,  vapeur  d'eau  et  acide 
métaphosp  borique, 

P0iH(AzH^)2  =  2AzH3  +  H20  +  PO^H. 

Cet  acide  métaphosphorique  est  vitreux,  et  recouvre 
à  chaud  les  corps  qui  en  sont  imprégnés  d'une  sorte 
de  vernis  imperméable  à  l'air;  aussi  le  phosphate 
d'ammoniaque  a-t-il  la  propriété  de  rendre  le  bois,  le 
papier,  le  linge,  etc.,  absolument  incombustibles.  On 
s'en  sert  quelquefois  pour  ignifuger  les  décors  de 
théâtres. 

Il  se  prépare  comme  le  phosphate  ordinaire  de 
sodium,  en  neutralisant  une  solution  de  phosphate 
monocalcique  par  le  carbonate  d'ammoniaque. 

C'est  un  engrais  puissant,  dont  on  peut  se  servir 
avec  avantage  dans  la  culture  des  fleurs. 


233.  Carbonate  d'ammoniaque  C03(AzH^;-\  —  C'est 
un  sel  blanc,  d'odeur  ammoniacale,  très  volatil  et 
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facilement  soluble  clans  l'eau.  Il  se  dissocie  facile- 
ment, en  perdant  de  l'ammoniaque,  et  se  transforme 
même  par  la  chaleur  en  un  autre  sel  de  formule 
C02(AzH2)(AzH'),  que  l'on  appelle  carbamate  d' ammo- 
niaque. 

Le  carbonate  d'ammoniaque  du  commerce  est  ordi- 
nairement un  mélange  de  carbonate  vrai  et  de  carba- 
mate d'ammoniaque. 

On  le  prépare  par  double  décomposition,  en  subli- 
mant à  une  douce  température  un  mélange  de  chlo- 
rhydrate d'ammoniaque  et  de  carbonate  alcalin. 

SAzH^Cl  +  CO'^Na^  ^  C03(AzH'^)2  +  2NaCl. 

Il  se  produit  spontanément  dans  la  putréfaction  do 
l'urine,  par  l'action  d'un  ferment  spécial  sur  Vitrée. 


Le  carbonate  d'ammoniaque  pur  sert  de  réactif  dans 
les  laboratoires  ;  celui  qui  se  trouve  dans  les  eaux- 
vannes  est  employé  dans  l'industrie  à  la  fabrication" 
de  l'ammoniaque. 

234.  Caractères  des  sels  ammoniacaux. 

Hijdrofjène  sulfuré   Rien. 

Snlfhijdrate  d'ammoniaque   Rien . 

Acides  vulfjaires   Rien. 

Bases  alealines  et  alealino- ter  reuses .  Dégagement  de 


CO(AzH2)2  +  2H20  =:  C0-'^(AzH^)2. 


Urée. 


AzH3. 


Carbonates  alcalins  (à chaud) 


Dégagement  de 
C03(AzH^)2. 

Pr.  jaune  cris- 
tallin, de 
PtCl6(AzH4)2. 


Chlorure  de  platine 
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Calcium. 

235.  Propriétés,  préparation.  —  Le  calcium  est  encore 
mal  connu  à  1  état  libre  parce  qu'il  est  fort  difficile  à 
extraire  de  ses  combinaisons;  c'est  un  métal  blanc, 
qui  s'oxyde  à  l'air  et  décompose  l'eau  à  froid,  comme 
les  métaux  alcalins.  Il  brûle  à  chaud  avec  une  belle 
flamme  orangée. 

Ca  4-  2H^0  =^2n  +  Ca(0H)2. 

Il  se  combine  directement  au  chlore,  au  brome,  à 
l'iode,  à  l'azote  et  au  carbone,  en  un  mot  possède  des 
réactions  nombreuses  et  particulièrement  énergiques, 
dans  lesquelles  il  se  montre  toujours  divalent. 

On  en  a  obtenu  de  petites  quantités  en  décompo- 
sant la  chaux  humide  par  l'électricité  (Davy),  en  élec- 
trolysant  le  chlorure  de  calcium  fondu  (Matthiessen) 
ou  enfin  en  décomposant  le  chlorure  de  calcium  par 
le  sodium,  en  présence  de  zinc  (Caron). 

Le  calcium  donne  avec  l'oxygène  un  protoxyde  CaO 
et  un  bioxyde  CaO-;  le  premier  seul  est  intéressant. 


236.  Chaux  CaO.  —  Le  protoxyde  de  calcium  est  vul- 
gairement appelé  chaux  vive  :  c'est  un  ce.^ps  blanc, 
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d'apparence  pierreuse,  dur  et  très  réfractaire,  qui  ne 
peut  être  fondu  que  dans  Tare  voltaïque,  à  3,500  de- 
grés (Moissan). 

On  s'en  sert  souvent  pour  confectionner  des  creusets 
ou  des  fours  réfractaires,  dans  lesquels  on  peut  fondre 
le  platine. 

La  chaux  s'unit  à  l'eau,  avec  dégagement  de  cha- 
leur, pour  donner  l'hydrate  de  calcium  ou  chaux  éteinte 
Ca(0H)2;  cette  hydratation  est  accompagnée,  quand  la 
chaux  est  pure,  d'une  augnientation  considérable  de 
volume  ;  on  dit  alors  qu'elle  foisonne^  et,  quand  elle 
foisonne  beaucoup,  on  l'appelle  dans  le  commerce 
chaux  grasse. 

Quand  la  chaux  est  mélangée  de  sable,  elle  foisonne 
peu  :  c'est  alors  la  chaux  maigre.  Enfin,  quand  elle 
renferme  de  l'argile,  elle  durcit  dans  l'eau  au  lieu  de 
foisonner  :  on  l'appelle  alors  chaux  hydraulique  ou 
ciment^  suivant  que  le  durcissement  est  lent  ou  rapide. 

I.a  chaux  grasse,  mélangée  de  sable,  .constitue  le 
mortier  des  maçons;  la  chaux  hydraulique,  mélangée 
avec  des  cailloux  de  silex,  sert  à  faire  le  béton,  qui 
résiste  absolument  à  l'action  de  l'eau,  enfin  le  ciment 
sert  à  faire  des  revêtements  imperméables  sur  toutes 
sortes  de  maçonneries. 

Ces  matériaux  hydrauliques  sont  d'un  usage  cons- 
tant dans  la  construction  des  piles  de  ponts,  des  digues, 
des  aqueducs,  des  égouts,  des  citernes,  etc. 

La  chaux  éteinte  est  fort  peu  soluble  dans  Teau;  sa 
dissolution  sert  dans  les  laboratoires,  sous  le  nom 
d'eau  de  chaux,  pour  reconnaître  qualitativement 
l'acide  carbonique. 

C'est  une  base  forte,  qui  bleuit  le  tournesol  et  s'unit 
indistinctement  à  tous  les  acides. 

On  la  fabrique  en  calcinant  du  carbonate  de  calcium 
(pierre  à  chaux)  dans  des  fours  à  cuve  dits  fours  à 
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chaux  ;  CQ^  fours  sont  chauffés  par  des  foyers  latéraux 
où  l'on  brûle  de  la  houille,  et  sont  disposés  de  ma- 
nière à  ce  que  l'on  puisse  retirer  la  chaux  cuite  par 
leur  partie  inférieure,  en  même  temps  qu'on  les  rem- 
plit de  calcaire  par  le  haut  (fîg.  57). 

C03Caz=C02+ CaO. 


Fig.  57.  —  Four  à  chaux. 


La  qualité  de  la  chaux  que  l'on  obtient  ainsi  dépend 
de  la  composition  du  calcaire  employé  :  le  carbonate 
de  calcium  donne  régulièrement  de  la  chaux  grasse 
s'il  est  pur;  quand  il  renferme  du  sable  il  fournit  de 
la  chaux  maigre,  enfin  s'il  contient  de  l'argile  (cal- 
caires de  Portland,  de  Boulogne,  de  Vassy)  il  donne 
de  la  chaux  hydraulique.  On  peut  avoir  d'excellent 
ciment  en  faisant  cuire  dans  un  four  à  chaux  un  mé- 
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lange  artificiel  de  craie  et  d'argile,  fait  en  proportions 
convenables. 

En  outre  de  ses  emplois  aux  constructions  aériennes 
ou  submergées,  la  chaux  sert  encore  en  agriculture, 
comme  amendement,  et,  dans  l'industrie,  pour  fa- 
briquer la  potasse,  la  soude,  l'ammoniaque,  pour  pré- 
parer les  peaux  destinées  au  tannage,  pour  saponi- 
fier les  graisses  en  stéarinerie,  pour  épurer  le  gaz  de 
houille,  etc. 

237.  Sulfure  de  calcium  CaS.  —  Le  sulfure  de  cal- 
cium est  un  corps  blanc,  d'odeur  sulfureuse  et  peu 
soluble  dans  l'eau,  qui,  lorsqu'il  est  sec,  a  la  propriété 
curieuse  d'émettre  à  l'obscurité  une  vive  lueur  phos- 
phorescente violacée. 

On  le  prépare  en  réduisant  le  stilfate  de  calcium  ou 
plâtre  par  le  charbon,  au  rouge,  oti  encore  en  calci-^ 
nant  dans  un  creuset  un  mélange  de  carbonate  de  cal- 
cium et  de  soufre;  une  petite  addition  d'un  sel  de 
bismuth  augmente  beaucoup  sa  phosphorescence. 

On  obtient  encore  du  sulfure  de  calcium  très  im- 
pur, renfermant  surtout  du  persulfure  CaS%  en  faisant 
bouillir  un  lait  de  chaux  avec  de  la  fleur  de  soufre  en 
excès. 

Le  sulfure  de  calcium  se  rencontre  en  dissolution 
dans  la  plupart  des  eaux  minérales  sulfureuses;  il  y 
prend  naissance  par  l'action  réductrice  de  certaines 
algues,  dites  suJfuraires,  sur  le  sulfate  de  calcium. 

,238.  Chlorure  de  calcium  CaCP.  —  Sel  blanc,  fusible 
au  rouge,  extrêmement  soluble  dans  l'eau  et  fort  dé- 
liquescent ;  à  l'état  hydraté  il  renferme  6  molécules 
d'eau  et  donne  avec  la  glace  un  mélange  réfrigérant, 
dont  la  température  peut  descendre  jusqu'à  35  degrés 
au-dessous  de  zéro. 
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On  le  prépare  en  traitant  le  carbonate  de  calcium 
par  l'acide  chlorhydrique  et  on  s'en  sert,  à  l'état 
anhydre,  pour  dessécher  les  gaz. 

CO^Ca  +  2HC1  :    CO^  -  H-Y~)  —  CaCP. 

239.  Fluorure  de  calcium  CaFl-.  —  C'est  Và  fluorine 
ou  spath  fluor  des  minéralogistes,  l'un  des  minéraux 
les  plus  faciles  à  reconnaître  par  sa  forme  cubique, 
son  éclat  particulier  et  sa  couleur,  qui  peut  être 
blanche,  rose,  jaune  ou  A'erte. 

Le  fluorure  de  calcium  est  complètement  insoluble 
dans  Teau  et  fusible  au  rouge,  sans  altération. 

On  s'en  sert  dans  l'industrie  pour  préparer  l'acide 
fluorhydrique. 

SO^H^  -f  CaFP  =  SO'^Ca  —  2HF1. 

240.  Carbure  de  calcium  CaC-.  —  Le  carbure  de  cal- 
cium est  un  corps  noir,  cristallin,  à  reflets  semi  mé- 
talliques, qui  se  décompose  immédiatement  au  contact 
de  l'eau,  en  dégageant  de  l'acétylène  pur. 

CaC2  —  2W-0  =  Cai  0Hj2  _  C-H^. 

On  le  prépare  en  décomposant  la  chaux  par  le  char- 
bon, dans  un  four  électrique  (  Moissan\  et  on  l'emploie 
à  la  préparation  du  gaz  acétylène. 

24L  Hypochlorite  de  calcium  Ca(ClO)-.  —  Ce  corps 
n'est  pas  connu  à  l'état  de  pureté;  on  ne  peut  qu'ad- 
mettre son  existence  dans  le  chlorure  de  cJiaux  du 
commerce. 

Le  chlorure  de  chaux  est  une  poudre  blanche,  so- 
luble  dans  l'eau,  reconnaissable  à  son  odeur  de  chlore, 
et  qui  possède  toutes  les  propriétés  oxydantes  et  déco- 
lorantes de  l'eau  de  Javel. 
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On  le  prépare  en  traitant  la  chaux  éteinte  par  le 
chlore,  à  froid. 

2Ca(OH)2  _^  4C1  =  CaCP  +  Ca(C10)2  +  2H20 . 

Il  sert  pour  le  blanchiment  des  étoffes  ou  de  la 
pâte  à  papier,  comme  désinfectant,  à  cause  du  chlore 
qu'il  dégage  au  contact  de  l'air,  enfin  pour  la  prépa- 
ration de  l'eau  de  Javel  concentrée,  par  double  décom- 
position avec  le  carbonate  de  potassium. 

242.  Sulfate  de  calcium  SO^Ca.  —  Le  sulfate  de  cal- 
cium se  trouve  à  l'état  anhydre  dans  la  nature,  c'est 
alors  Vanhijdrite  des  minéralogistes.  On  l'y  rencontre 
également  à  l'état  hydraté,  renfermant  2  molécules 
d'eau  de  cristallisation  ;  on  l'appelle  dans  ce  cas  gypse 
ou  pierre  à  plâtre. 

Le  gypse  S04Ca  +  2H20  est  un  minéral  très  tendre, 
rayé  par  l'ongle  et  tous  les  corps  durs,  souvent  cris- 
tallisé en  fers  de  lance  d'un  aspect  caractéristique.  Il 
est  un  peu  soluble  dans  l'eau  froide  et  on  le  trouve 
en  dissolution  dans  toutes  les  eaux  dites  séléniteuses, 

La  chaleur  le  déshydrate  et  le  change  en  plâtre  ou 
sulfate  de  calcium  anhydre  artificiel. 

Le  plâtre  humecté  d'eau  durcit  peu  à  peu  en  repre- 
nant son  état  primitif  de  gypse  :  c'est  pour  cela  qu'il 
peut  servir  aux  constructions  ou  à  faire  des  moulages. 

On  augmente  notablement  sa  dureté  en  y  ajoutant 
de  l'alun  (plâtre  aluné)  ou  en  le  gâchant  avec  de  l'eau 
gommée  {stuc). 

Le  plâtre  est  loin  d'offrir  la  résistance  du  ciment; 
il  est  notamment  attaquable  par  l'eau  et  ne  doit  jamais 
être  employé  qu'aux  constructions  aériennes,  de  pré- 
férence aux  décorations  intérieures. 

On  fabrique  le  plâtre  en  calcinant  légèrement  le 
gypse;  la  température  doit  être  ménagée  avec  soin, 
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car  si  elle  atteint  le  rouge,  le  plâtre  ne  fait  plus  bien 
prise  avec  l'eau  :  il  a  pris  alors  une  texture  molé- 
culaire semblable  à  celle  de  l'anhydrite  naturelle. 

Le  plâtre  sert  aux  constructions  et  comme  amende- 
ment, en  agriculture. 

243.  Phosphates  de  calcium.  —  On  connaît  trois 
phosphates  de  calcium  :  le  phosphate  tricalcique 
(P0'*j-Ca3,  le  phosphate  bicalcique  PO*HCa  et  le  phos- 
phate monocalcique  ou  acide  (P0'^H-)2Ca. 

Le  premier  est  un  corps  blanc,  insoluble  dans  l'eau, 
soluble  dans  l'acide  chlorhydricjue  et  dans  l'acide  azo- 
tique, très  stable  et  indécomposable  par  la  clialeur 
seule. 

Il  est  très  répandu  dans  la  nature  et  ses  gisements 
sont  exploités  par  l'industrie  pour  la  fabrication  des 
engrais  ;  il  est  indispensable  à  la  nutrition  de  tous  les 
êtres  vivants,  les  os  en  contiennent  environ  60  0  <J  de 
leur  poids  total. 

On  s'en  sert  pour  la  fabrication  des  autres  composés 
du  phosphore  et  des  engrais  phosphatés,  notamment 
du  superphosphate,  mélange  de  sulfate  et  de  phos- 
phate monocalcique,  que  l'on  obtient  en  traitant  le 
phosphate  de  chaux  ordinaire  par  l'acide  sulfurique. 

(  PO'M^CaS  —  2S0'^H^  =  2S0'^Ca  —  i;P0'^H2;^Ca. 

Le  phosphate  bicahnque  est  une  poudre  cristalline 
blanche,  insoluble  dans  l'eau,  que  l'on  obtient  en  neu- 
tralisant une  solution  de  phosphate  monocalcique  par 
la  chaux  éteinte. 

(PO'^H-^)-^Ca  +  Ca(  OH)-^  =  SPO^HCa  +  '2W-0. 

On  s'en  sert  principalement  comme  engrais. 

Enfin  le  phosphate  luonocalcique  est  un  sel  blanc. 


CO^Ca  cristallisé 
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soluble  dans  l'eau,  que  la  chaleur  transforme  en  mé- 
taphosphate  de  calcium. 

(P04H2)2Ca  =  2H20  -\-  (P03)2Ca. 

C'est  la  partie  active  des  superphosphates  et  la  ma- 
tière première  de  la  fabrication  du  phosphore  ;  on  le 
prépare  comme  on  l'a  vu  plus  haut,  en  décomposant 
le  phosphate  tricalcique  par  l'acide  sulfurique. 

244.  Carbonate  de  calcium  CO^Ca.  —  Ce  sel  est  l'un 

des  corps  les  plus  abondamm^ent  répandus  à  la  sur- 
face et  à  l'intérieur  de  la  terre;  il  affecte  un  grand 
nombre  de  formes  dift^érentes  dont  les  principales 
sont  : 

Calcite  ou  spath  dUslande  (rhom- 
boèdre). 

Aragonite    (prisme  orthorhom- 
bique). 

CO^Ca  cristallin..    Marbre^  incrustations  calcaires. 

/  Calcaire  grossier  (pierre  à  bâtir, 

r^r^^r^  ,      ]     picrrc  à  chaux). 

CO^Ca  amorphe.  .<  ^  . 

j  Craie,  marne. 

l  Pierre  lithographique. 

Ualbâtre  est  du  carbonate  de  calcium,  mélangé  de 
gypse  à  l'état  saccharoïde. 

On  voit  que  le  carbonate  de  calcium,  cristallisant 
dans  deux  systèmes  distincts,  est  un  corps  dimorphe. 

Les  rhomboèdres  transparents  de  calcite  présentent 
le  phénomène  de  la  double  réfraction]  on  s'en  sert 
souvent,  après  les  avoir  convenablement  taillés,  dans 
la  construction  des  instrum^ents  d'optique. 

Les  incrustations  ou  pétrificatî^ons  sont  causées  par 
l'évaporation  à  l'air  des  eaux  qui  renferment  du  bicar- 
bonate de  calcium  (C0^H)2Ca  ;  ce  corps,  extrêmement 
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instable,  se  dissocie  rapidement  en  acide  carbonique 
qui  se  dégage  et  en  carbonate  de  calcium  qui  se  dé- 
pose à  l'état  ci'istallin.  Les  s^a^ac^iïes  eilcs  stalagmites 
ont  même  origine. 

La  marne  est  une  espèce  de  craie  très  friable,  qui 
se  délite  spontanément  à  l'air  humide;  on  l'emploie 
en  agriculture  pour  amender  les  terres. 

Le  blanc  d'Espagne  ou  blanc  de  Meudon  est  de  la 
craie  purifiée  et  notamment  séparée  par  lévigation 
des  grains  de  sable  qui  s'y  trouvent  naturellement 
mélangés. 

Sous  toutes  ses  formes  le  carbonate  de  calcium  est 
insoluble  dans  l'eau  pure;  il  se  dissout  un  peu  dans 
l'eau  chargée  d'acide  carbonique,  en  passant  à  l'état 
de  bicarbonate  ;  il  est  décomposé  avec  effervescence 
par  tous  les  acides  forts,  ce  qui  fournit  un  excellent 
moyen  de  le  reconnaître. 

La  chaleur  le  dissocie  en  anhydride  carbonique  et 
chaux  vive,  d'où  son  emploi  déjà  signalé  comme  pierre 
à  chaux. 

245.  Silicate  de  calcium.  —  Le  silicate  de  calcium, 
que  l'on  peut  représenter  par  la  formule  SiO^Ca,  n'a 
par  lui-même  aucun  intérêt,  mais  il  donne  avec  les 
silicates  alcalins  des  sels  doubles,  fusibles  au  rouge 
et  inattaquables  par  la  plupart  des  réactifs,  qui  ne 
sont  autres  que  les  verres  proprement  dits.  ^ 

Le  verre  ordinaire  est  un  silicate  double  de  sodium 
et  de  calcium,  qui  s'obtient  en  fondant  au  creuset  un 
mélange  de  sable,  de  craie  et  de  carbonate  ou  sulfate 
de  sodium;  il  a  presque  toujours  une  teinte  verdâtre, 
due  à  la  présence  d'un  peu  d'oxyde  ferreux,  que  l'on 
peut  atténuer  en  ajoutant  au  verre  fondu  une  trace 
de  bioxyde  de  manganèse. 

Le  verre  de  Bohême,  et  en  général  le  verre  fin,  est 
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un  silicate  double  de  potassium  et  de  calcium,  qui  se 
prépare  de  la  même  manière,  en  remplaçant  le  car- 
bonate de  sodium  par  le  carbonate  de  potassium. 

L'émail  est  un  verre  très  fusible,  rendu  opaque  par 
un  peu  d'oxyde  d'étain  ou  de  phosphate  tricalcique; 
les  verres  à  vitraux  sont  formés  de  verre  ordinaire, 
coloré  par  addition  de  différents  oxydes  métalliques. 

Le  verre  prenant  l'état  pâteux  avant  de  se  liquéfier 
entièrement  se  travaille  avec  la  plus  grande  facilité,  à 
chaud,  par  le  moulage  ou  par  soufflage,  suivant  qu'on 
veut  en  faire  des  pièces  pleines  ou  creuses.  On  le 
taille  à  la  meule  d'émeri  et  on  le  grave,  soit  encore  à 
la  meule,  soit  avec  l'acide  fluorhydrique,  qui  l'attaque 
aussi  bien  que  la  silice  elle-même. 

Les  glaces  sont  planées  mécaniquement,  puis  dou- 
cies  et  polies  par  frottement  avec  de  la  potée  cVètain 
i^bioxyde  d'étain)  ou  du  colcothar  (peroxyde  de  fer). 

246.  Caractères  des  sels  de  calcium. 

Hydrogène  sulfuré   Rien. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  Rien. 
Acide  sulfurique  et  sulfates 

solu.bles   Pr.  blanc  de  SO^Ca. 

Bases  alcalines   Pr.  blanc  de  Cai^OHj-. 

Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  de  CO^Ca. 

Oxa  la  te    d'à  mmoni  aque 

C^O\XzR^f   Pr.  blanc  de  C^O^Ca  sol. 

dans  HCl. 

Flammes   Coloration  rouge 

orangée. 

Strontium. 


247.  Propriétés,  préparation.  —  Le  strontium  est  aussi 
mal  connu  que  le  calcium,  à  l'état  métallique;  on  sait 
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seulement  qu'il  possède  les  mêmes  propriétés  essen- 
tielles que  ce  dernier  et  qu'il  brûle  à  l'air  avec  une 
flamme  rouge  éclatante. 

On  peut  en  obtenir  de  petites  quantités  en  électro- 
lysant  le  chlorure  de  strontium  fondu. 

248.  Oxydes.  Strontlane  SrO.  —  Le  strontium,  de 
même  que  le  calcium,  fournit  deux  oxydes  différents  : 
un  protoxyde  SrO,  vulgairement  connu  sous  le  nom 
de  strontlane^  et  un  bioxyde  SrO^,  qui  n'a  pas  d'u- 
sages. 

La  strontiane  est  un  corps  blanc  grisâtre,  caver- 
neux comme  la  pierre  ponce,  qui  ressemble  considé- 
rablement par  la  plupart  de  ses  propriétés  physiques 
et  chimiques  à  la  chaux. 

Avec  l'eau  elle  s'échauffe  considérablement,  aug- 
mente de  volume  et  se  transforme  en  hydrate  de 
strontium  Sr(0H)2,  qui  est  notablement  plus  soluble 
que  la  chaux  éteinte. 

C'est  encore  une  base  forte,  qui  donne  un  grand 
nombre  de  sels. 

On  la  prépare  en  calcinant  l'azotate  ou  le  carbonate 
de  strontium. 

(Az03)2Sr  r=  SrO  -f  2Az02  -f  O. 

C03Sr==SrO+C02.  ^  ,  _ 

Elle  n'a  actuellement  que  fort  peu  d'usages. 

249.  Chlorure  de  strontium  SrCP.  —  Sel  blanc  très 
soluble  dans  l'eau  ou  l'alcool,  et  très  hygrométrique  ; 
ses  solutions  alcooliques  brûlent  à  l'air  avec  une  belle 
flamme  rouge  pourpre. 

On  l'obtient  en  décomposant  le  sulfure  ou  le  carbo- 
nate de  strontium  par  l'acide  chlorhydrique;  il  n'a 
pour  ainsi  dire  pas  d'usages. 
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250.  Sulfure  de  strontium  SrS.  —  Ce  corps  res- 
semble beaucoup  au  sulfure  de  calcium,  il  est  comme 
lui  phosphorescent  dans  l'obscurité. 

On  l'obtient  en  réduisant  le  sulfate  de  strontium  par 
le  charbon,  au  rouge,  et  on  s'en  sert  pour  préparer  les 
autres  sels  de  strontium. 

SO'^Sr  +  4C=^4CO  +  SrS. 

251.  Sulfate  de  strontium  SO^Sr.  —  C'est  un  pro- 
duit naturel,  abondant  dans  les  soufrières  de  Sicile, 
que  les  minéralogistes  appellent  cé/esZ'me,  parce  qu'il 
est  souvent  teinté  de  bleu. 

Le  sulfate  de  strontium  est  insoluble  dans  l'eau  et 
dans  tous  les  réactifs;  on  s'en  sert  pour  préparer  le 
sulfure  de  strontium  et,  par  son  intermédiaire,  tous 
les  autres  sels  strontiques. 

232. Azotate  de  strontium (Az03)2Sr. —Sel  blanc,  très 
soluble  et  déliquescent,  qui  se  décompose  au  rouge 
en  laissant  un  résidu  de  strontiane  et  active  la  com- 
bustion, comme  tous  les  azotates.  Les  mélanges  com- 
bustibles qui  en  renferment  brûlent  avec  une  belle 
flamme  rouge;  c'est  ce  qui  le  fait  employer  en  pyro- 
technie pour  la  fabrication  des  feux  de  Bengale  et  des 
étoiles  de  fusées  volantes. 

On  le  prépare  en  traitant  le  carbonate  ou  le  sulfure 
de  strontium  par  l'acide  azotique  étendu. 

253.  Carbonate  de  strontium  CO^Sr.  —  Le  carbonate 
de  strontium  est  un  produit  naturel,  connu  sous  le 
nom  de  sirontianite,  blanc,  insoluble  dans  l'eau  et 
décomposable  par  la  chaleur,  comme  le  carbonate  de 
calcium. 

On  s'en  sert  pour  préparer  les  autres  composés  du 
strontium. 
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254.  Caractères  des  sels  de  strontium. 


Hijdrogène  sulfure   Rien. 

Sulfhijdrate  d'ammoniaque   Rien. 

Acide  sulfurique  et  suif  aies  soluhles    Pr.  bl.  de  SO'^Sr. 

Acide  fluosilicique   Rien. 

Bases  alcalines  (concentrées). ....  Pr.  bl.  de  Sr(0H)2. 

Carbonates  alcalins   Pr.  bl.  de  CO-^Sr. 

Flammes   Coloration  rouge 

pourpre. 

Baryum. 


255.  Propriétés.  —  Très  mal  connu  encore,  le 
baryum  parait  ressembler  beaucoup  aux  deux  métaux 
précédents,  mais  il  brûle  à  l'air  avec  une  flamme 
verte  caractéristique.  Il  s'en  forme  de  petites  quantités 
dans  l'électrolyse  du  chlorure  de  baryum  fondu. 

Comme  le  calcium  et  le  strontium,  le  baryum 
donne  avec  l'oxygène  deux  combinaisons  différentes  : 
un  protoxyde  BaO,  vulgairement  appelé  baryte,  et  un 
bioxyde  BaO^. 

256.  Baryte  BaO.  —  La  baryte  est  un  corps  blanc 
grisâtre,  caverneux,  ayant  absolument  le  même  aspect 
que  la  strontiane  ;  elle  s'échauffe  également  avec 
l'eau  et  donne  ainsi  l'hydrate  de  baryum  Ba(0H)2,  dont 
la  dissolution  aqueuse  est  appelée  eau  de  baryte. 

L'eau  de  baryte  précipite  comme  l'eau  de  chaux  en 
présence  de  l'acide  carbonique  ;  par  évaporation  elle 
dépose  des  cristaux  de  baryte  hvdratée  Ba(0H)2 
+  8H20.  . 

La  baryte  est  une  base  forte;  elle  se  combine  avec 
incandescence  à  l'acide  sulfurique  concentré. 

On  la  prépare  en  calcinant  de  l'azotate  de  baryum. 

Ba(Az03)2  ^  BaO  +  2Az02  O. 
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Elle  sert  à  la  préparation  industrielle  de  l'oxygène 
par  le  procédé  Boussingault. 

257.  Bioxyde  de  baryum  BaO^.  —  Le  bioxyde  de 
baryum  a  même  apparence  que  la  baryte;  il  s'en 
distingue  par  sa  moindre  solubilité  et  par  le  dégage- 
ment d'oxygène  qu'il  donne  à  la  calcination. 

Ba02  =  BaO  +  0. 

C'est  ce  dégagement  d'oxygène  et  la  régénération 
possible  du  bioxyde  de  baryum  primitif,  par  l'action 
de  l'air  sur  la  baryte  résiduelle,  qui  forment  la  base 
du  procédé  Boussingault-Brin  frères. 

On  emploie  aussi  beaucoup  le  bioxyde  de  baryum 
pour  préparer  l'eau  oxygénée. 

On  l'obtient  anhydre  en  faisant  passer  un  courant 
d'air,  sec  et  dépouillé  d'acide  carbonique,  sur  de  la 
baryte  chauffée  au  rouge  sombre,  et  sous  forme 
d'hydrate  en  précipitant  l'eau  de  baryte  par  l'eau 
oxygénée  en  excès. 

Ba(0H)2  -f  H202  z=:  Ba02  +  2H20. 

258.  Sulfure  de  baryum  BaS.  —  On  le  prépare 
comme  le  sulfure  de  strontium,  dont  il  a  toutes  les 
propriétés  fondamentales,  et  on  l'emploie  à  la  prépa- 
ration des  autres  sels  de  baryum. 

259.  Chlorure  de  baryum  BaCP.  —  Sel  blanc,  dense, 
fusible  au  rouge  et  soluble  dans  l'eau,  d'où  il  se  sépare, 
par  évaporation,  avec  2  molécules  d'eau  de  cristallisa- 
tion. 

On  l'obtient  comme  le  chlorure  de  strontium,  en 
décomposant  par  l'acide  chlorhydrique  le  sulfure  ou 
le  carbonate  de  baryum.  . 
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Le  chlorure  de  baryum  est  un  peu  vénéneux;  c'est 
le  réactif  par  excellence  de  l'acide  sulfurique  et  des 
sulfates  solubles. 

260.  Chlorate  de  baryum  Ba(C103)2.  _  Sel  blanc 
très  bien  cristallisé,  soluble  dans  l'eau  et  décompo- 
sable  par  la  chaleur,  comme  le  chlorate  de  potassium, 
avec  dégagement  d'oxygène. 

On  le  prépare  en  traitant  la  baryte  par  le  chlore,  à 
l'ébuUition, 

«6Ba(OH)2  +  12C1  =  SBaCP  -f  Ba(C103)2  -f  6H20, 

ou  en  saturant  l'acide  chlorique  par  l'hydrate  de  ba- 
ryum. 

On  l'emploie  beaucoup  en  pyrotechnie,  pour  produire 
des  feux  verts. 

261.  Sulfate  de  baryum  SO^Ba.  —  On  le  trouve  cris- 
tallisé dans  la  nature,  c'est  alors  la  harytine  ou  spath 
pesant  des  minéralogistes.  Préparé  artificiellement, 
c'est  une  poudre  blanche,  très  lourde,  que  l'on  emploie 
quelquefois  en  peinture  sous  le  nom  de  blane  fixe. 

Le  sulfate  de  baryum  est  l'un  des  corps  les  plus 
insolubles  que  l'on  connaisse,  il  n'est  attaqué  à  froid 
par  aucun  réactif. 

Au  rouge  il  est  réduit  par  le  charbon  et  transformé 
en  sulfure  de  baryum;  il  peut  servir,  en  passant  par 
cet  intermédiaire,  à  préparer  les  autres  combinaisons 
barytiques. 

On  l'obtient  artificiellement  en  précipitant  un  sel  de 
baryum  soluble  quelconque  par  l'acide  sulfurique. 


BaCP  +  S0^H2  =  2HC1  -f  SO^Ba. 
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262.  Azotate  de  baryum  Ba(Az03j2.  —  Sel  blanc, 
dense,  bien  cristallisé,  décomposable  au  rouge  comme 
l'azotate  de  strontium. 

On  le  prépare  comme  ce  dernier  et  on  l'emploie  en 
pyrotechnie  pour  donner  des  flammes  vertes. 

263.  Carbonate  de  baryum  CO^Ba.  —  Le  carbonate 
de  baryum  est  un  produit  naturel,  qui  est  connu  en 
minéralogie  sous  le  nom  de  withérite ;  il  est  blanc, 
complètement  insoluble  dans  l'eau  et  très  difficilement 
décomposable  par  la  chaleur. 

On  l'emploie,  comme  le  sulfure  du  même  métal,  pour 
préparer  les  autres  sels  de  baryum. 

264.  Caractères  des  sels  de  baryum. 

Hydrogène  sulfuré   Rien. 

Suif  hydrate  d' armnoniaque . ,  Rien.  , 
Ae.  sulfurique  et  sulfates  so- 

lubles   Pr.  blanc  deSO^Bain- 


Bases  a/ca/mes  (concentrées).    Pr.  blanc  de  Ba(0H)2. 


Ae,  fluosilieique 


soluble  dans  tous  les 
réactifs. 
Pr.  blanc  de  SiFl^Ba. 


Carbonates  alcalins 
Flammes  


Pr.  blanc  de  CO^Ba. 
Coloration  verte. 


CHAPITRE  IV 


MAGNÉSIUM,  ZINC,  CADMIUM 


Magnésium. 

265.  Propriétés,  préparation.  —  Le  magnésium  est 
un  métal  blanc,  inaltérable  dans  Tair  sec  et  sans 
action  sensible  sur  l'eau  froide,  ce  qui  le  distingue 
immédiatement  des  métaux  de  la  première  section. 

Sa  densité,  1,75,  en  fait  le  plus  léger  des  métaux 
usuels.  Il  est  malléable,  ductile,  fusible  au  rouge 
sombre  et  volatil  au  rouge  vif;  on  peut  le  distiller 
dans  un  courant  dÛiydrogène. 

Le  magnésium  brûle  dans  Tair  avec  une  flamme 
blanche,  éblouissante  et  très  pi'iotogénique,  en  répan- 
dant des  fumées  de  magnésie.  Cette  lumière  est 
utilisée  par  les  photographes  pour  prendre  des  vues 
dans  les  endroits  naturellement  obscurs;  on  emploie 
alors  le  magnésium  sous  forme  de  fils  ou  de  rubans 
minces,  que  Ton  allume  par  une  extrémité,  ou  encore 
à  Tétat  de  poudre,  que  Ton  projette  sur  la  flamme 
d'une  lampe  à  alcool. 

Le  magnésium  est  très  bien  attaqué  par  le  chlore, 
le  brome  et  l'iode;  il  décompose  l'eau  bouillante, 
en  donnant  de  l'hydrogène  et  de  la  magnésie,  et  réduit 
presque   tous  les  oxydes  métalliques,  y  compris  la 
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chaux,  la  strontiane  et  la  baryte,  en  s'emparant  de 
leur  oxygène. 

CaO  +  Mg==MgO  +  Ca. 

Tous  les  acides  l'attaquent,  avec  dégagement  d'hy- 
drogène. 

Mg  -f  SO^H^  =  SO^Mg  +  2H. 

I.e  magnésium  a  été  découvert  par  Bussy  en  traitant 
le  chlorure  de  magnésium  anhydre  par  le  potassium. 

MgCP  +  2K  =  Mg  +  2KC1 . 

On  le  prépare  aujourd'hui  en  décomposant  le  même 
sel  par  le  sodium  ou  par  l'électrolyse,  au  rouge. 

266.  Magnésie  MgO.  —  La  magnésie  ou  protoxgde 
de  magnésium  est  une  poudre  blanche  fort  légère,  à 
peine  soluble  dans  l'eau  et  absolument  infusible. 

C'est  une  base  assez  énergique,  qui  fournit  un  grand 
nombre  de  sels. 

On  l'obtient  habituellement  par  calcination  du  carbo- 
nate de  magnésium  hydraté  ou  magnésie  blanche 
3C024Mg(OH)2;  c'est  à  cause  de  ce  mode  de  prépara- 
tion qu'on  l'appelle  dans  les  pharmacies  magnésie 
calcinée. 

3C024Mg(OH)2  =  3C02  +  4H20  +  4MgO. 

On  l'obtient  encore,  à  l'état  d'hydrate,  en  précipitant 
un  sel  soluble  de  magnésium  par  une  lessive  alcaline. 

SO^Mg  +  2K0H=r  S04K2  +  Mg(0H)2. 

La  magnésie  sert  dans  l'industrie  pour  confectionner 
des  creusets,  des  fours  ou  des  briques  réfractaires,  et 
en  médecine  comme  purgatif. 
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267.  Chlorure  de  magnésium  MgCP.  —  Le  chlorure 
de  magnésium  est  un  corps  blanc,  amer,  fusible 
au  rouge  et  extrêmement  soluble  dans  l'eau;  c'est 
l'un  des  sels  les  plus  déliquescents  que  l'on  con- 
naisse. 

Ses  dissolutions  concentrées  se  décomposent,  lors- 
qu'on les  fait  bouillir,  en  déposant  de  la  magnésie  et 
dégageant  de  l'acide  chlorhydrique. 

MgCP  4- 2H20  =:  2HC1  +  Mg(0H)2. 

Pour  le  déshydrater  sans  altération  il  faut  l'ad- 
ditionner de  chlorhydrate  d'ammoniaque  et  chauffer 
progressivement  jusqu'à  dessiccation  complète  et  vola- 
tilisation du  sel  ammoniac. 

Le  chlorure  de  magnésium  se  rencontre  dans  l'eau 
de  mer  et  dans  les  mines  de  sel  gemme  :  il  est  alors 
le  plus  souvent  uni  à  du  chlorure  de  potassium,  sous 
la  forme  d'un  chlorure  double  KCl  +  MgCP  +  6H20, 
que  l'on  appelle,  à  Stassfurt,  earnalUte. 

Ce  composé,  malgré  son  abondance  dans  la  nature, 
n'a  pas  encore  reçu  d'application  importante. 

268.  Sulfate  de  magnésium  SO^Mg.  —  C'est  un  sel 
blanc,  de  saveur  amère,  qui  cristallise  ordinairement 
avec  7  molécules  d'eau,  comme  tous  les  sulfates  de  la 
série  magnésienne  (sulfates  de  ztne^  de  /er,  de  nickel^ 
de  cobalt  et  de  manganèse),  avec  lesquels  il  est 
isomorphe. 

Il  est  soluble  et  décomposable  à  haute  température. 

Le  sulfate  de  magnésium  existe  dans  l'eau  de  la 
mer  et  dans  un  grand  nombre  d'eaux  minérales 
naturelles,  qu'il  rend  purgatives  ;  c'est  pour  cette 
raison  qu'on  l'appelle  souvent  en  pharmacie  sel  de 
Sedlitz,  sel  d'Epsom,  etc.  On  le  prépare  presque 
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toujours  en  traitant  la  dolomie  (carbonate  de  calcium 
et  de  magnésium)  par  l'acide  sulfurique  étendu. 

(C03)2CaMg+2SO^H2=: 
2C02  -f  SO'Ca  +  SOmg  +  2H20. 

Le  sulfate  de  calcium  insoluble  se  sépare  de  lui- 
même  du  sulfate  de  magnésium,  qui  reste  seul  en 
dissolution. 

Le  sulfate  de  magnésium  est  l'un  des  purgatifs 
salins  les  plus  usités. 

269.  Carbonates  de  magnésium.  —  Le  carbonate 
neutre  de  magnésium  CO^Ca  est  un  minéral,  que  l'on 
appelle  vulgairement  giobertîte]  il  est  isomorphe  avec 
la  caicite,  et  on  rencontre  très  fréquemment  dans  la 
nature  des  cristaux  rhomboédriques,  identiques  com- 
me forme  à  ceux  de  la  caicite,  qui  renferment  à  la 
fois  -du  carbonate  de  calcium  et  du  carbonate  de 
magnésium.  L'existence  de  cette  sorte  de  carbonate 
double,  que  l'on  désigne  en  minéralogie  sous  le  nom 
de  dolomie,  est  l'un  des  m.eilleurs  exemples  d'isomor- 
phisme  naturel  que  Ton  puisse  citer. 

La  magnésie  blanche  des  pharmaciens,  qui  sert 
comme  purgatif  léger  ou  pour  préparer  la  magnésie 
pure,  est  un  corps  blanc,  très  léger,  sans  saveur 
appréciable,  qui  présente  la  composition  d'un  carbo- 
nate de  magnésium  hydraté  3CO-4Mg(  OH)-.  On  le 
prépare  en  précipitant  une  solution  bouillante  de 
sulfate  de  magnésium  par  le  carbonate  neutre  de 
sodium. 

Le  carbonate  de  magnésium  naturel  et  la  dolomie 
servent  à  préparer  les  autres  sels  du  même  métal. 


270.  Silicates  de  magnésium.  —  On  en  connaît  plu- 
sieurs, de  composition  assez  complexe,  parmi  lesquels 
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nous  citerons  seulement  Y  écume  de  mer  ou  magnéstte, 
très  employée  à  la  fabrication  des  pipes,  et  le  talc  ou 
craie  de  Briançon,  qui  est  moins  dur  encore  que  le 
gypse  et  a  le  toucher  onctueux  du  savon;  on  s'en  sert 
pour  faciliter  le  frottement  des  pièces  de  bois  et  pour 
faire  la  craie  des  tailleurs. 

La  serpentine  est  une  roche,  essentiellement  formée 
de  talc  endurci,  qui  est  remarquable  par  sa  coloration 
vert  foncé  et  qui  sert  de  pierre  d'ornement,  comme  le 
marbre.  ^ 

271.  Caractères  des  sels  de  magnésium. 

Hydrogène  sulfuré   Rien. 

Sulfhtjdrate  d'ammoniaque..  Rien. 

Acides  vulgaires   Rien. 

Bases  alcalines   Pr.  blanc,  gélatineux, 

de  Mg(0H)2. 

Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  de  CO^Mg. 

iPr.  blanc  de  phos- 
phate ammoniaco- 
magnésien,  soluble 
dans  les  acides,  in- 
soluble dans  l'am- 
moniaque. 

Cette  dernière  réaction  est  tout  à  fait  caractéristique. 


Zinc. 


272.  Propriétés.  —  Le  zinc  est  un  métal  bleuâtre,  de 
densité  égale  à  7,  qui  fond  à  412  degrés  et  bout,  sous 
la  pression  normale,  à  932  degrés. 

Il  est  cristallin  et  par  suite  assez  cassant  à  froid, 
mais  entre  120  degrés  et  150  degrés  il  devient  mal- 
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léable  et  ductile  :  c'est  à  cette  température  qu'on  fa- 
brique les  feuilles  de  zinc.  Au-dessus  de  150  degrés  il 
est  encore  plus  cassant  qu'à  la  température  ordinaire. 

Le  zinc  est  inaltérable  dans  l'air  sec,  à  froid,  mais 
il  se  recouvre  rapidement,  à  l'air  humide,  d'une 
couche  grise  de  carbonate  de  zinc  hydraté,  qui  pré- 
serve le  reste  du  métal  de  toute  altération  ultérieure, 
comme  pourrait  le  faire  un  vernis. 

Au  rouge,  il  prend  feu  et  brûle  avec  une  belle 
flamme  blanc  bleuâtre,  en  répandant  d'épaisses  fumées 
blanches  d'oxyde  de  zinc  daine  philosophique^  nihilum 
album  des  anciens). 

Le  zinc  décompose  l'eau  au-dessus  de  100  degrés  en 
donnant  de  l'hydrogène  et  de  l'oxyde  de  zinc. 

Le  soufre  n'a  que  peu  d'action  sur  lui  ;  le  chlore,  le 
brome  et  l'iode  s'y  combinent  directement. 

Tous  les  acides  attaquent  le  zinc  avec  dégagement 
d'hydrogène;  il  en  est  de  même  des  bases  alcalines, 
qui  donnent  avec  lui  des  zineates. 

Zn  ^  SO^H^  =  2H  -f-  SO^Zn. 
Zn  -f  2K0H  =  2H  +  Zn^OKi^. 

Le  zinc  forme  avec  le  cuivre  un  alliage  important, 
qui  est  connu  sous  le  nom  de  laiton  ;  il  entre  égale- 
ment dans  la  composition  du  maillechort  ou  métal 
blanc. 

273.  Fabrication.  — Le  zinc  s'extrait  de  la  calamine. 

mélange  naturel  de  carbonate  et  de  silicate  de  zinc 
que  l'on  rencontre  surtout  à  la  Vieille-Montagne  (Bel- 
gique), à  ]\lalfidano  (Sardaigne)  et  en  Grèce,  ou  de  la 
blende  ou  sulfure  de  zinc  ZnS. 

Ces  minerais  sont  d'abord  grillés,  pour  en  chasser 
le  soufre  et  l'acide  carbonique,  puis  réduits  par  le 
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charbon,  dans  des  cornues  (Belgique)  ou  des  moufles 


Fig.  58. —  Four  à  zinc  belge. 


Fig.  39.  —  Four  à  zinc  silésien. 


(Silésie)  chauffées  au  rouge  blanc  par  des  fours  Sie- 
mens (fîg.  58  et  59). 
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C03Zn==C02  +  ZnO. 
ZnS  +  30  =  S02+ZnO. 
Zn0  4-C  =  C0+Zn. 

Usages.  —  Le  zinc  sert,  sous  la  forme  de  lames 
minces,  pour  couvrir  les  toitures  et  pour  faire  des 
gouttières,  des  réservoirs,  des  seaux,  etc. 

A  l'état  massif,  on  remploie  pour_imiter  le  bronze 
véritable,  sous  le  nom  de  bronze  composition;  enfin 
on  s'en  sert  pour  fabriquer  le  laiton,  le  maillechort  et 
le  fer  galvanisé. 

274.  Oxyde  de  zinc  ZnO.  —  L'oxyde  de  zinc  cons- 
titue le  blanc  de  zinc  des  peintres;  c'est  une  poudre 
blanche,  insoluble  dans  l'eau,  qui  jaunit  par  la  cha- 
leur et  redevient  blanche  en  se  refroidissant.  Il  est 
indécomposable  par  la  chaleur  seule,  mais  il  est  réduit 
à  l'état  métallique  par  le  charbon,  au  rouge. 

On  le  prépare  en  brûlant  le  zinc  à  l'air  et  envoyant 
les  fumées  qu'il  dégage  dans  de  vastes  chambres  où 
peu  à  peu  l'oxyde  de  zinc  se  dépose;  il  sert  en  pein- 
ture aux  mêmes  usages  que  la  céruse  ou  carbonate  de 
plomb;  il  a  sur  celle-ci  le  double  avantage  de  n'être 
pas  vénéneux  et  de  ne  pas  noircir  par  l'acide  sulfhy- 
drique. 

L'hydrate  de  zinc  Zn(0H;2  est  un  précipité  blanc, 
gélatineux,  qui  se  forme  lorsqu'on  traite  un  sel  soluble 
de  zinc  par  la  quantité  juste  nécessaire  d'alcali. 

C'est  une  base  bien  définie,  qui  se  combine  facile- 
ment aux  acides;  il  peut  en  outre,  comme  l'alumine, 
s'unir  aux  bases  fortes  pour  donner  des  zincates. 
C'est  donc  un  oxyde  indifférent. 

275.  Sulfure  de  zinc  ZnS.  —  C'est  un  corps  blanc, 
insoluble  dans  l'eau,  qui  se  trouve  à  l'état  cristallisé 
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clans  la  nature  :  on  l'appelle  alors  blende.  La  blende 
est  souvent  colorée  en  jaune  ou  en  brun  par  des 
impuretés,  elle  est  aisément  reconnaissable  à  son 
éclat  résineux. 

Le  sulfure  de  zinc  artificiel,  fortement  calciné,  émet 
a  1  obscurité  une  belle  phosphorescence  verte. 

276.  Chorure  de  zinc  ZnCP.  Le  chlorure  de  zinc 
est  un  sel  blanc,  qui  se  trouve  dans  le  commerce  sous 
la  forme  de  plaques,  comme  la  potasse  et  la  soude 

est  fort  soluble  dans  l'eau  et  très  déliquescent- 
c  est  un  excellent  agent  de  déshydratation. 

On  le  prépare  en  traitant  les  déchets  de  zinc  ou 
d  oxyde  de  zmc  par  l'acide  chlorhvdrique  ;  il  sert  sur- 
tout comme  antiseptique  et  désinfectant,  les  chirur- 
giens l'emploient  quelquefois  comme  caustique. 

277  Sulfate  de  zinc  SO*Zn.  -  Le  sulfate  de  zinc  est 
le  mtnol  blanc  ou  la  couperose  blanche  des  anciens 
chimistes;  c'est  un  sel  blanc,  qui  cristallise  avec 
7  molécules  d'eau,  comme  le  sulfate  de  magnésium 
avec  lequel  il  est  isomorphe. 

On  le  prépare  en  dissolvant  le  zinc  ou  l'oxyde  de 
zinc  dans  l'acide  sulfurique  étendu;  il  sert,  de  même 

278.  Caractères  des  sels  de  zinc. 

Hgdrogène  sulfuré   Pr.  blanc  de' ZnS  sol. 

ç-  ;«    7    .  ^^'^s  HCl. 

MilJhJjdrate  d  ammoniaque.    Pr.  blanc  de  ZnS  sol. 

dans  HCl. 

Bases  alcalines....   p,.  i.i^,,,^  2n(OH)2 

„    ,       ^      ,  sol.  dans  un  excès. 

Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  de  C03Zn. 

CHIMIE 
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Cadmium. 

279.  Propriétés.  —  Le  cadmium  est  un  métal  blanc, 
très  voisin  du  zinc  et  qui  l'accompagne  dans  presque 
tous  ses  minerais. 

Il  est  mou,  très  fusible  et  très  volatil,  sans  usages 
à  l'état  métallique. 

Son  seul  composé  intéressant  est  le  sulfure  CdS, 
que  l'on  emploie  en  peinture  comme  matière  colo- 
rante jaune;  on  le  prépare  en  précipitant  un  sel 
soluble  de  cadmium  par  l'acide  sulfhydrique. 

280.  Caractères  des  sels  de  cadmium. 

Hydrogène  sulfuré   Pr.  jaune  vif  de  CdS 

insol.  dans  HCl. 
Sulfhijdrate  d'ammoniaque.    Pr.  jaune  de  CdS  insol. 

dans  un  excès. 
Bases  alcalines  fixes   Pr.  blanc  de  Cd(0H)2 

insol.  dans  un  excès. 
Ammoniaque   Pr.  blanc  de  Cd(0H)2 

sol.  dans  un  excès. 
Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  de  CO^Cà. 


CHAPITRE  V 


ALUMINIUM,  FER,  CHROME,  MANGANÈSE, 
NICKEL,  COBALT 

Aluminium. 

281.  Propriétés.  —  L'aluminium  est  un  métal  blanc 
bleuâtre,  très  léger,  de  densité  2,56,  très  malléable, 
ductile  et  fusible  au  rouge  sombre,  vers  625  degrés. 
Il  parait  être  fixe. 

L'aluminium  est  inaltérable  à  froid  et  ne  s'oxyde 
que  très  peu  à  chaud  lorsqu'il  est  en  masses  volumi- 
neuses ;  sous  forme  de  lames  très  minces,  il  brûle 
dans  une  flamme,  avec  incandescence.  Il  ne  décom- 
pose que  très  difficilement  l'eau. 

L'alunqinium  résiste  assez  bien  au  soufre,  mais  il  est 
très  attaquable  par  les  corps  halogènes;  le  chlore 
surtout  le  transforme  rapidement  en  chlorure  APCF^, 
les  chlorures  métalliques  même  le  corrodent  à  froid. 

L'acide  sulfurique  et  l'acide  azotique  restent  sans 
action  sur  lui  à  la  température  ordinaire,  l'acide  chlor- 
hydrique  le  dissout  vivement,  avec  effervescence 
d'hydrogène. 


2A1  +  6HC1  =:  6H  +  APCie. 
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Les  lessives  alcalines  l'attaquent  en  donnant  de  l'hy- 
drogène et  un  aluminate. 

2A1  +  6K0H     6H  +  A12(OK)6. 

Avec  le  cuivre  il  donne  un  alliage,  communément 
appelé  bronze  cU aluminium,  qui  est  d'un  beau  jaune 
d'or  et  avec  lequel  on  imite  la  véritable  orfèvrerie. 

282.  Préparation.  — On  fabrique  l'aluminium,  soit  en 
.  réduisant  le  chlorure  double  d'aluminium  et  de  so- 
dium APC16,2NaCl  par  le  sodium  métallique,  dans  des 
fours  à  réverbère  (Deville),  soit  en  éiectrolysant  le  fluo- 
rure d'aluminium  APFl^  ou  la  cnjolithe  APFl^ôNaFl 
en  fusion;  le  fluor  qui  se  dégage  est  utilisé  à  régénérer 
le  fluorure  d'aluminium,  il  suffit  pour  cela  de  réajouter 
peu  à  peu  de  l'alumine,  à  mesure  que  le  métal  se  dépose. 

Usages.  —  L'aluminium  sert  à  fabriquer  toutes  sortes 
d'objets  qui  doivent  être  légers  en  même  temps  que 
résistants;  on  l'emploie  beaucoup  dans  la  construction 
des  fléaux  de  balance  et  des  tubes  de  lunettes,  on  en 
a  même  fait  des  coques  de  bateaux. 

Enfin  l'aluminium  rend  des  services  dans  la  métal- 
lurgie de  l'acier. 

283.  Alumine  APO^.  —  L'alumine  est  le  seul  oxyde 
actuellement  connu  de  l'aluminium.  A  l'état  anhydre 
et  cristallisée  elle  constitue  une  pierre  précieuse  fort 
recherchée,  que  l'on  appelle  corindon  quand  elle  est 
incolore,  rubis  quand  elle  est  colorée  en  rouge  (par 
une  trace  d'oxyde  de  chrome  et  saphir  quand 
elle  est  teintée  de  bleu.  Sa  forme  cristalline  appartient 
au  système  3'homboédrique,  comme  celle  de  tous  les 
sesquioxydes. 

Le  corindon  est  extrêmement  dur;  il  coupe  le  verre 
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et  raye  même  le  quartz  et  la  topaze.  Le  rubis  a  été  re- 
produit artificiellement  par  MM.  Frémy  et  Verneuil 
en  chauffant  à  haute  température  un  mélange  d'alu- 
mine amorphe,  de  fluorure  de  baryum  et  de  bichro- 
mate de  potassium. 

On  désigne  sous  le  nom  d'émeri  une  variété  d'alu- 
mine anhydre  qui  est  mélangée  avec  de  l'oxyde  de 
fer  et  qui  présente  sensiblement  la  même  dureté  que 
le  corindon;  on  l'emploie  pour  faire  des  meules,  avec 
lesquelles  on  entame  les  métaux  les  plus  durs,  et  pour 
user  le  verre. 

L'alumine  anhydre  est  insoluble  dans  tous  les  réac- 
tifs neutres  et  très  réfractaire  ;  on  ne  peut  la  fondre 
qu'en  petites  quantités,  au  chalumeau  oxhydrique. 

L'alumine  hydratée  AP(0H)6  est  une  masse  gélati- 
neuse blanche,  que  l'on  obtient  artificiellement  en 
précipitant  un  sel  d'aluminium  quelconque  par  l'am- 
moniaque ou  un  carbonate  alcalin.  Sous  cette  forme 
elle  se  dissout  facilement  dans  les  acides,  pour  donner 
les  sels  d'aluminium  proprement  dits,  et  dans  les 
alcalis,  pour  donner  des  aluminates. 

Cette  faculté  que  possède  l'alumine  de  s'unir  indif- 
féremment aux  acides  et  aux  bases  lui  a  valu,  de 
même  qu'à  l'oxyde  de  zinc,  le  nom  d'oxyde  indifférent 

L'hydrate  d'aluminium  retient  énergiquement  les 
matières  colorantes  solubles  dans  l'eau  ;  cette  pro- 
priété sert  de  base  à  la  fabrication  des  laques  em- 
ployées par  les  peintres  et  à  l'emploi  des  sels  d'alumi- 
nium en  teinture,  comme  mordants. 

La  bauxite  des  minéralogistes  est  de  l'alumine 
hydratée,  mélangée  d'oxyde  de  fer;  on  s'en  sert  pour 
préparer  l'alumine  pure  dans  la  métallurgie  de  l'alu- 
minium. Pour  cela  on  chauffe  d'abord  la  bauxite  avec 
du  carbonate  de  soude,  ce  qui  la  transforme  en  oxyde 
de  fer  insoluble  et  en  aluminate  de  sodium  soluble, 

16. 
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puis  on  u-aite  ce  dernier,  à  froid,  par  un  courant 
d'acide  carbonique,  qui  en  précipite  l'alumine  à  Tétat 
de  pureté. 

284.  Chlorure  d'aluminium  Al-Cl^.  —  Le  chlorure 
d'aluminium  est  un  sel  blanc,  cristallisé,  fumant  à 
l'air,  fusible  et  très  volatil  à  chaud  :  on  le  prépare  et 
on  le  purifie  toujours  par  voie  de  sublimation. 

Il  est  très  soluble  et  décomposabie  par  Teau  bouil- 
lante, plus  facilement  encore  que  le  chlorure  de 
magnésium. 

APCP  -f-  6H20  =  6HC1  —  AP  (0H)6. 

Il  s'unit  aux  chlorures  alcalins  pour  donner  des 
chlorures  doubles,  de  la  forme  A12C16,2MC1,  qui  sont 
plus  stables  vis-à-Tis  de  l'humidité  que  le  chlorure 
d'aluminium  pur  et  ne  possèdent  pas  son  odeur  suf- 
focante. 

Le  chlorure  d'aluminium  se  prépare  en  faisant  passer 
un  courant  de  chlore  sec  sur  un  mélange  d'alumine 
anhydre  et  de  charbon  en  poudre,  chauffés  au  rouge 
dans  une  cornue  en  terre  réfractaire  ;  les  vapeurs  qui 
se  dégagent  sont  recueillies  dans  un  réfrigérant  où 
elles  cristallisent. 

On  emploie  ce  corps  dans  la  métallurgie  de  l'alu- 
minium, par  le  procédé  Deville,  et  dans  les  labora- 
toires comme  réactif. 

285.  Fluorure  d'aluminium  Al-Fl^.  —  Ce  corps  existe 
dans  la  cryolithe  Al-Fl'^^GXaFl,  minéral  incolore  et 
bien  cristallisé,  que  l'on  trouve  en  abondance  au 
Groenland,  et  qui  sert  dans  la  métallurgie  de  Talu- 
minium,  soit  comme  matière  première,  soit  comme 
simple  fondant;  la  cryolithe  est,  en  effet,  fusible  au 


ALUMINIUM  283 

rouge  et  décomposable  par  l'électricité  en  aluminium 
et  fluor. 

286.  Sulfate  d'aluminium  A\\SO'^)^,  —  Le  sulfate 
d'aluminium  est  un  sel  blanc,  cristallin,  qui  renferme 
d'ordinaire  18  molécules  d'eau  de  cristallisation. 

Il  est  soluble  dans  l'eau  et  abandonne  facilement 
une  partie  de  sa  base  aux  étoffes  qu'on  plonge  dans 
ses  dissolutions. 

Celles-ci  deviennent  alors  capables  de  retenir  éner- 
giquement  les  matières  colorantes,  d'où  l'emploi  du 
sulfate  d'aluminium  comme  mordant. 

La  chaleur  le  décompose  en  alumine  anhydre  et 
acide  sulfurique,  qui  se  volatilise. 

Le  sulfate  d'aluminium  s'unit  aux  sulfates  alcalins 
pour  donner  les  aluns  d'aluminium. 

On  le  prépare  en  traitant  l'argile  pure  (kaolin)  par 
Tacide  sulfurique. 

A12032Si02  +  3S04H2  r=z  2Si02  +  AP(SO^)^  +  3H20. 

Il  sert  à  préparer  l'alun,  à  mordancer  les  étoffes  et, 
enfin  à  clarifier  les  eaux  troubles  (eaux  d'égout  et 
eaux  industrielles). 

287.  Alun  A12K2(S04)4  +  24H20.  —  On  désigne  sous 
le  nom  d'aluns  toute  une  série  de  sels  répondant  à  la 
formule  générale  Um'^SO^)'-^  -\-24WO  et  remarqua- 
bles par  leur  isomorphisme;  ils  cristallisent  tous  en 
cubes  ou  en  octaèdres  réguliers. 

Le  métal  M  peut  être  de  l'aluminium,  du  chrome, 
du  fer  ou  du  manganèse,  en  un  mot  tout  métal  capable 
de  fournir  un  sesquioxyde  ;  le  métal  M'  est  toujours 
un  métal  alcalin,  c'est-à-dire  du  potassium,  du  sodium, 
du  rubidium,  du  césium  ou  de  l'ammonium. 
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L'alun  ordinaire  est  l'alun  d'aluminium  et  de  potas- 
sium :  c'est  un  beau  sel  blanc,  cristallisant  en 
octaèdres  volumineux,  soluble  dans  l'eau  et  d'une 
réaction  nettement  acide. 

La  chaleur  le  déshydrate,  en  provoquant  une  aug- 
mentation de  volume  considérable,  puis  le  décompose 
en  laissant  un  résidu  d'alumine  et  de  sulfate  potas- 
sique. 

On  le  fabrique  en  ajoutant  un  sel  de  potassium 
quelconque,  ordinairement  le  chlorure  de  potassium, 
au  sulfate  d'aluminium  brut  qui  se  forme  dans  l'action 
de  l'acide  sulfurique  sur  l'argile  :  l'alun  se  sépare  de 
lui-même  par  évaporation  des  liquides,  à  l'état  cris- 
tallisé. 

On  peut  aussi  en  obtenir  au  moyen  d'un  minéral, 
connu  sous  le  nom  d'alunite,  qui  est  un  mélange 
d'alun  anhydre  et  d'alumine  hydratée.  L'alun  ainsi 
prénaré  s'appelait  autrefois  alun  de  roehe  ou  alun  de 
Rome,  parce  que  c'est  en  Italie,  au  voisinage  du 
Vésuve,  que  l'on  rencontre  surtout  l'alunite. 

L'alun  sert  au  mordançage  des  étoffes  et,  en  méde- 
cine, comme  caustique  léger. 

On  trouve  également  dans  le  commerce  l'alun  d'alu- 
minium et  d'ammonium  A12(AzH^)2(S04)4  +  24H20. 
Ce  sel,  qui  ressemble  beaucoup  au  précédent,  est 
aussi  emiployé  en  teinture  ;  il  donne  de  l'alumine  pure 
quand  on  le  calcine  au  rouge  vif. 

288.  Silicates  d'alumine.  —  L'alumine  et  l'acide  sili- 
cique  s'unissent  dans  un  grand  nombre  de  proportions 
différentes  ;  tous  ces  composés  sont  des  produits  natu- 
rels, dont  quelques-uns  sont  extraordinairement 
répandus. 

Le  plus  simple  est  V argile  A12032Si02,  qui  prend  le 
nom  de  kaolin  quand  elle  est  pure;}  c'est  alors  une 
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matière  blanche,  douce  au  touclier,  qui  forme  avec 
l'eau  une  pâte  éminemment  plastique. 

L'argile  ordinaire  ou  terre  glaise  est  colorée  par  de 
Toxyde  ferrique  ;  elle  forme  encore  avec  l'eau  des 
pâtes  liantes,  qui  permettent  de  la  façonner  de  toutes 
les  manières  possibles. 

L'argile  devient  dure,  cassante  et  absolument  insen- 
sible à  l'action  de  l'eau  quand  on  la  chauffe  au  rouge; 
c'est  pour  cette  raison  qu'on  l'emploie  à  la  fabrication 
de  toutes  les  terres  cuites,  depuis  la  porcelaine  jus- 
qu'aux briques  vulgaires. 

Le  biscuit  de  porcelaine  est  du  kaolin  calciné;  la 
porcelaine  proprement  dite  est  du  biscuit  vernissé 
par  une  matière  fusible,  le  plus  souvent  à\x  feldspath 
ou  de  la  pegmatite  (mélange  de  feldspath  et  de 
quartz).  Sa  cuisson  doit  être  faite  à  très  haute  tempé- 
rature. 

Les  grès  cérames,  la  faïence  et  les  poteries  com- 
munes sont  fabriqués  avec  des  argiles  moins  pures,  et 
généralement  cuits  à  température  moins  élevée. 

On  décore  la  porcelaine  et  les  autres  produits  céra- 
miques au  moven  de  matières  vitrifîables  artificielles, 
dont  la  coloration  est  due  à  la  présence  d'oxydes 
métalliques  convenablement  choisis. 

L'argile  est  fusible  seulement  au  rouge  blanc;  on 
augmente  encore  sa  résistance  au  feu  en  la  mélan- 
geant avec  du  sable  (briques  réfractaires). 

L'argile  naturelle  provient  de  l'action  lente  de 
l'acide  carbonique  de  l'air  sur  le  feldspath  ou  les  roches 
qui  en  contiennent  (pegraatite,  granité,  etc.),  en 
même  temps  que  le  carbonate  de  potassium  que  l'on 
rencontre  dans  tous  les  sols  arables. 


AP03,K20,6Si02-fCO^=. 

Feldspath. 


-f  4Si02  +  AP03,2Si02. 

Argile. 
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C'est  elle  qui  cause  le  trouble  des  eaux  de  rivière  ; 
les  sels  minéraux  l'en  précipitent  rapidement,  et  c'est 
par  suite  de  ce  phénomène  que  se  forment  les  deltas 
si  communs  à  l'embouchure  des  grands  fleuves. 

289.  Caractères  des  sels  d'aluminium. 


Hydrogène  sulfuré  

Suif  hydrate  cV  ammoniaque . 

Acides  vulgaires  

Bases  alcalines  fixes  . 

Ammoniaque  

Carbonates  alcalins. ...... 


Rien. 

Pr.  blanc,  gélatineux, 
de  A12(^OH)6. 

Rien. 

Pr.  de  AP(0H)6  soluble 
dans  un  excès. 

Pr.  de  A12(OH)6  presque 
insol.  dans  un  excès. 

Pr.  de  A12(OH)6  insol. 
dans  un  excès. 


Fer. 


290.  Propriétés  physiques.  —  Le  fer  est  un  métal 
blanc  quand  il  est  pur,  grisâtre  lorsqu'il  est  carburé. 
C'est  le  plus  dur  et  le  plus  tenace  des  métaux  usuels  ; 
sa  densité  est  égale  à  7,79. 

Fibreux  lorsqu'il  vient  d'être  forgé,  le  fer  devient  à 
la  longue  cristallin,  surtout  sous  l'influence  de  chocs 
ou  de  vibrations  répétés  ;  sa  ténacité  diminue  alors 
considérablement,  et  ce  seul  changement  d'état  molé- 
culaire suffit  à  expliquer  la  rupture  spontanée  des 
pièces  de  machines,  des  essieux  de  voitures  ou  des 
câbles  de  ponts  suspendus  qui  sont  depuis  longtemps 
en  service. 

Le  fer  s'amollit  dès  le  rouge  sombre  et  peut  se  sou- 
der sur  lui-même,  par  pression,  à  la  température  du 
rouge  blanc.  On  profite  de  cela  pour  forger,  laminer 


FER 


287 


ou  étirer  le  fer  ;  crime  manière  générale  on  le  travaille 
autant  que  possible  au  rouge,  on  ne  fait  que  le  limer, 
le  tourner  ou  le  raboter  à  la  température  ordinaire. 

Le  fer  fond  dans  la  flamme  du  chalumeau,  vers 
l,500~degrés  ;  on  le  considère,  dans  l'industrie,  comme 
pratiquement  infiisible. 

Il  est  malléable  et  ductile,  au  rouge;  les  lames  de 
fer  sont  désignées  dans  le  commerce,  quelle  que  soit 
leur  épaisseur,  sous  le  nom  de  tôle. 

Le  fer  est  magnétique,  c'est-à-dire  qu'il  agit  sur  . 
l'aiguille  aimantée,  mais  il  ne  conserve  pas  le  magné- 
tisme et,  en  conséquence,  ne  saurait  servir  à  la  cons- 
truction des  aimants  permanents.  En  revanche  il 
convient  mieux  que  tout  autre  métal  pour  former  le 
noyau  des  électro-aimants. 

291.  Propriétés  chimiques.  —  Le  fer  compact  est 
inaltérable  dans  l'air  sec,  à  froid,  mais  il  se  recouvre 
rapidement,  dans  l'air  humide,  d'une  couche  jaunâtre 
de  rouille  ou  peroxyde  de  fer  hydraté. 

Le  peroxyde  de  fer  étant  lui-même  susceptible  d'at- 
taquer le  fer  pur,  en  donnant  de  l'oxyde  ferreux  qui,  à 
l'air,  se  change  aussitôt  en  oxyde  ferrique,  la  rouille 
agit  comme  rongeant  sur  ce  métal  et  ne  tarde  pas  à  le 
détruire  entièrement,  si  Ton  n'a  soin  de  le  préserver 
du  contact  de  l'air  et  surtout  de  l'humidité  ;  pour  arriver 
à  ce  résultat,  on  a  l'habitude  de  recouvrir  le  fer  de 
goudron  (câbles,  gazomètres),  de  peinture  à  base  de 
minium  (fers  de  construction),  de  matières  grasses 
(pièces  de  machines,  armes),  de  plombagine  (tôles  de 
fumisterie),  de  matières  vitreuses  appliquées  à  chaud 
(tôle  èmaillée)  ou  enfin  d'un  autre  métal  moins  alté- 
rable que  le  fer,  comme  le  zinc  (fer  galvanisé),  l'étain 
(fer- blanc),  le  plomb  (tôle  plombée)  ou  le  cuivre, 
déposé  galvaniquement  (candélabres  à  gaz). 
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A  l'état  pulvérulent,  tel  qu'on  l'obtient  en  réduisant 
l'oxyde  ferrique  par  l'hydrogène,  le  fer  est  pyropho- 
rique,  c'est-à-dire  spontanément  inflammable. 

Au  rouge,  il  brûle  dans  l'air  et  mieux  encore  dans 
l'oxygène,  en  projetant,  sous  forme  d'étincelles  bril- 
lantes, des  particules  d'oxyde  salin  Fe^O^  ;  au  rouge, 
également,  il  décompose  la  vapeur  d'eau,  en  donnant 
de  l'hydrogène  et  le  même  oxyde  salin. 

Le  soufre  l'attaque  aisément,  en  donnant  le  proto- 
sulfure de  fer  FeS  ;  l'action  peut  même  se  produire  à 
froid,  avec  dégagement  de  chaleur,  quand  le  fer  est 
très  divisé  et  le  soufre  humide  {volcan  de  Lémery). 

Les  halogènes  l'attaquent  tous  à  froid  ;  les  acides, 
même  les  plus  faibles,  le  dissolvent  avec  dégagement 
d'hydrogène;  l'acide  azotique  ordinaire  donne  avec 
lui  une  réaction  violente,  tandis  que  l'acide  azotique 
fumant  le  rend  passif. 

Les  alcalis  n'agissent  que  très  peu,  même  à  tempé- 
rature élevée.  ,  ' 

Le  carbone  et  le  sihcium  s'y  combinent  au  rouge  et 
modifient  considérablement  ses  propriétés  physiques, 
même  lorsqu'ils  ne  s'y  trouvent  qu'en  très  faible  pro- 
portion. 

292.  Fonte.  —  On  appelle  fonte  un  carbo-siliciure  de 
fer  qui  renferme,  en  moyenne,  pour  100  parties  en 
poids,  95  de  fer,  3  de  carbone  et  2  de  silicium. 

Les  fontes  impures  contiennent  en  outre  un  peu  de 
soufre,  de  phosphore  et  quelques  traces  de  métaux 
étrangers. 

La  fonte  est  grenue,  cristalline  et,  par  suite,  dure 
et  cassante;  jamais  elle  ne  devient  malléable  ni  ductile 
et,  en  conséquence,  ne  peut  être  travaillée  sur  l'en- 
clume comme  le  fer.  Elle  fond  vers  1200  degrés  et  se 


FER  289 

laisse  mouler,  dans  des  moules  en  sable,  avec  une 
grande  perfection. 

La  fonte  est  magnétique,  mais  ne  garde  pas  le  ma- 
gnétisme ;  elle  sert  de  noyau  aux  grands  électro- 
aimants des  machines  dynamos. 

La  fonte  sert  à  fabriquer  les  bâtis  de  machines  et, 
en  général,  toutes  les  pièces  métalliques  qui  nécessitent 
une  grande  résistance  passive,  sans  avoir  à  supporter 
de  chocs  violents.  On  en  fait  aussi  l'enveloppe  des  obus 
et  des  bombes,  où  l'on  met  à  profit  sa  fragilité. 

La  fonte  se  travaille  toujours  par  fusion  et  moulage; 
quand  on  la  refroidit  brusquement,  elle  donne  ce  qu^)n 
appelle  la  fonte  blanche;  quand,  au  contraire,  on  la 
laisse  se  refroidir  lentement,  elle  passe  àl'état  de  fonte 
grise;  celle-ci  renferme  des  paillettes  de  graphite,  qui 
provient  de  la  dissociation  d'un  carbure  de  fer  instable. 

l^d.  fonte  moMéable  est  de  la  fonte  décarburée,  par 
conséquent,  un  métal  intermédiaire  entre  la  fonte 
proprement  dite  et  le  fer  pur. 

293.  Acier.  —  L'acier  est  un  carbure  de  fer,  contenant 
au  plus  1  0/0  de  carbone  et  quelquefois  un  peu  de  man- 
ganèse ou  de  chrome,  qui  en  augmentent  la  dureté. 

L'acier  doux  est  presque  identique  au  fer,  mais  il 
prend  par  la  trempe,  c'est-à-dire  par  un  refroidisse- 
ment brusque  ou  une  compression  violente,  une  dureté 
très  grande  qui  le  rend  particulièrement  précieux  pour 
la  fabrication  des  outils. 

On  trempe  l'acier  en  le  chauffant  au  rouge,  à  la  forge, 
et  en  le  plongeant  brusquement  dans  un  liquide  îroià\ 
tel  que  l'eau,  l'huile  ou  le  mercure.  Il  est  alors  extrê- 
mem,ent  dur,  mais  aussi  trop  fragile  pour  pouvoir  être 
utilisé  à  cet  état:  il  faut,  après  l'avoir  trempé,  le 
recuire,  c'est-à-dire  le  réchauffer  d'une  manière  pro- 
gressive :  on  le  voit  alors  passer  successivement  par 
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les  couleurs  jaune,  orangé,  rouge,  violet,  bleu  et 
noir. 

L'acier  recuit  au  jaune  est  très  dur,  mais  encore  très 
cassant  ;  on  s'en  sert  seulement  pour  la  coutellerie 
fine. 

L'acier  recuit  au  rouge  sert  à  fabriquer  les  outils  à 
métaux,  burins,  forets,  lames  de  raboteuses,  etc. 

L'acier  violet  ou  bleu  est  très  élastique  ;  c'est  avec 
lui  qu'on  fait  les  ressorts  et  les  outils  de  menuisiers. 

Enfin,  l'acier  noir  a  perdu  tous  les  effets  utiles  de  la 
trempe,  il  est  redevenu  de  l'acier  doux,  qu'il  faut 
retremper  à  nouveau  si  l'on  veut  le  durcir. 

L'acier  trempé  à  Thuile  est  moins  dur  et  moins  fra- 
gile que  celui  qui  a  été  trempé  à  l'eau;  celui  qui  a  été 
trempé  au  mercure  est,  au  contraire,  d'une  dureté 
excessive,  on  s'en  sert  surtout  pour  fabriquer  les  mo-  * 
lettes  à  couper  le  verre. 

L'acier  est  fusible  au  rouge  blanc  et  peut  être  moulé; 
il  est  également  malléable  et  ductile  au  rouge,  ce  qui 
permet  de  le  forger,  de  le  souder,  de  le  passer  au  - 
laminoir  et  à  la  filière;  en  un  mot,  il  peut  se  travailler 
exactement  comme  le  fer  et  la  fonte.  Sa  ténacité  dé- 
passe notablement  celle  du  fer  pur. 

L'acier  est  magnétique  et  conserve  indéfiniment 
l'aimantation  à  froid  ;  c'est  avec  lui  qu'on  fait  les 
aimants  permanents. 

294.  Fabrication.  —  Le  fer  s'extrait  industriellement 
de  ses  oxydes  ou  de  ses  carbonates  naturels,  dont  les 
principaux  sont  : 

1^  L'oxyde  salin  ou  wagnèilque  de  fer  Fe^O'^  Ce 
corps  est  noir,  cristallisé  dans  le  système  cubique  et 
attirable  à  l'aimant;  la  Suède  en  possède  des  gisements 
considérables. 

2°  L'oxyde  ferrique  anhydre  Fe^O^.  C'est  un  corps 
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de  couleur  foncée,  mais  dont  la  poussière  est  rouge, 
qui  se  trouve  tantôt  cristallisé  en  rhomboèdres  (  fer 
oUgiste),  tantôt  sous  la  forme  de  masses  fibreuses 
(hématite). 

3«  L'oxyde  ferri.jue  hydraté  Fe-TJSH^O.  Ce  minerai 
de  fer  ressemble  cà  la  rouille,  il  est  souvent  en  grains 
arrondis,  cimentés  par  des  matières  argileuses  (fer 
ooUthique);  quand  il  est  mélangé  avec  de  grandes 
quantités  d  argile,  on  l'appelle  lirnonite. 

4°  Le  carbonate  ferreux  CO^Fe.  Ce  minerai  se  pre- 


Fig.  60.  —  Forge  catalane. 


sente  sous  deux  variétés  distinctes:  l'une,  bien  cristal- 
lisée en  rhomboèdres,  isomorphes  avec  ceux  de  la 
calcite,  porte  le  nom  de  sidérose  on  fer  spatJiique: 
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l'autre,  amorphe  et  noire,  est  vulgairement  appelée 
fer  des  houillères,  parce  qu'elle  accompagne  la  houille 
dans  ses  mines. 

On  peut  retirer  le  fer  de  ses  minerais  en  réduisant 
ceux-ci  par  le  charbon,  dans  un  violent  feu  de  forge  ; 
c'est  l'ancien  procédé  de  la  forge  catalane,  qui  est 
encore  en  usage  chez  les  peuples  primitifs  (fig.  60). 

Actuellement,  on  commence  par  fabriquer  la  fonte, 


Fig.  61.  —  Haut- fourneau. 


que  Ton  transformée  ensuite  en  fer  ou  en  acier,  suivant 
le  but  que  l'on  se  propose. 

La  fonte  s'obtient  en  chauffant  dans  un  haut-Jour' 
neauy  vaste  four  à  cuve  de  18  mètres  environ  de  hau- 
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teur,  un  mélange  de  minerai  de  fer  et  de  coke,  auquel 
il  convient  d'ajouter  un  peu  d'argile  et  de  carbonate 
de  calcium  (castlne),  qui  jouent  le  rôle  de  fondant 
(%.  01). 

L'oxyde  de  fer  est  réduit  par  l'oxyde  de  carbone  qui 
résulte  de  la  combustion  incomplète  du  charbon,  et  le 
fer  devenu  libre,  au  contact  d'un  excès  de  carbone  et 
du  silicium  contenu  dans  la  silice  du  minerai  ainsi 
que  dans  l'argile,  se  transforme  en  fonte  qui  s'accu- 
mule au  bas  du  four,  dans  le  creuset;  en  même  temps, 
s'écoulent  au  dehors  des  scories  liquéfiées,  silicates 
complexes  d'aluminium  et  de  calcium,  que  l'on  désigne 
sous  le  nom  de  laitier.  Tonie^  les  douze  heures,  on 
procède  à  la  coulée  du  métal  contenu  dans  le  creuset, 
ce  qui  donne  des  gueuses  ou  lingots  de  fonte. 

La  fonte  brute  du  haut-fourneau  doit  être  refondue, 
pour  l'usage,  dans  des  fours  à  cuve  de  plus  petite  di- 
mension, qu'on  appelle  cubilots. 


Fig.  6:2.  —  Four  à  puddlcr. 


Pour  transformer  la  fonte  en  fer,  il  suffît  de  lui  en- 
lever le  carbone  et  le  silicium  qu'elle  renferme  ;  on  y 
réussit  en  la  faisant  fondre  sur  la  sole  d'un  four  à 
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réverbère  (four  à pudcller)^  où  on  l'agite  constamment, 
avec  des  ringards,  au  contact  de  l'air  (fîg.  62).  Dans 
ces  conditions,  le  carbone  et  le  silicium  s'oxydent  et 
le  fer  se  sépare  sous  la  forme  de  blocs  poreux  (Zoi^/^es), 
qu'on  forge  immédiatement  au  marteau-pilon  pour  les 
rendre  compacts.  Il  ne  reste  plus  qu'à  passer  le  métal 
laminoir  et  à  le  corroyer,  c'est-à-dire  à  le  forger  de 
nouveau,  pour  obtenir  le  fer  commercial  ;  il  renferme 
encore  quelques  traces  de  carbone,  de  silicium,  de 
soufre  et  de  phosphore,  en  tout  environ  1/2  0/0  de  son 
poids  total. 

L'acier  se  fabrique  au  moyen  de  la  fonte  ou  du  fer. 
Pour  l'obtenir  au  moyen  de  la  fonte,  on  emploie  deux 
méthodes:  le  procédé  Bessemer,  qui  consiste  à  affiner 
la  fonte  en  fusion  en  y  injectant  un  fort  courant  d'air, 
dans  des  cornues  {convertisseur s)  de  forme  spéciale 


Fig.  63.  —  Convertisseur  Bessemer. 


(fîg.  63),  et  le  procédé  Martin,  qui  consiste  à  fondre, 
au  four  Siemens,  un  mélange  de  fonte  et  de  rognures 
de  fer.  On  y  ajoute  presque  toujours,  lorsqu'il  est  en 
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fusion,  un  peu  de  fonte  manganésifôre  ou  chromée, 
souvent  aussi  un  peu  d'aluminium  qui  prévient  les 
soufflures.  Au  sortir  du  four,  le  métal  est  immédiate- 
ment coulé  dans  ses  moules. 

Pour  l'obtenir  au  moyen  du  fer,  on  chauffe  du  fer  en 
barres  avec  du  charbon  de  bois,  pendant  une  dizaine 
de  jours,  à  la  température  du  rouge  sombre.  Dans  ces 
conditions,  le  fer  se  cémente^  c'est-cà-dire  se  combine 
superficiellement  au  charbon  avec  lequel  il  se  trouve 
en  contact  ;  on  le  fond  alors  dans  des  creusets  de  gra- 
phite, pour  le  rendre  homogène. 

L'acier  de  cémentation  fondu  est  le  plus  estimé  de 
tous,  c'est  en  effet  le  plus  fin  et  le  seul  qui  se  prête  à 
la  fabrication  des  objets  délicats. 

État  naturel.  —  Le  fer  se  trouve  dans  la  nature  sous 
forme  de  blocs  isolés,  qui  sont  vraisemblablement  tous 
d'origine  météorique. 

295.  Oxydes  de  fer.  —  On  en  connaît  trois  :  le  pro- 
toxyde  ou  oxtjde  ferreux  FeO,  le  sesquioxyde  ou  oxtjde 
ferrique  Fe^O-''  et  l'oxyde  salin  ou  magnétique  Fe^O^. 

L'oxyde  ferreux  est  un  corps  verdàtre  extrêmement 
altérable,  qui  se  transforme  à  l'air,  d'abord  en  oxyde 
salin  noir,  puis  en  oxyde  ferrique  rouge.  Il  n'a  d'autre 
intérêt  que  de  servir  de  base  à  tous  les  sels  ferreux; 
ceux-ci  sont  tous  verts. 

L'oxyde  ferrique  anhydre  est  une  matière  rouge 
foncé,  complètement  insoluble  dans  l'eau  et  très 
répandue  dans  la  nature,  où  on  la  recherche  comme 
minerai  de  fer. 

Le  colcothar  (1)  ou  rouge  d'Angleterre  du  commerce 


(1)  La  plupart  des  chimistes,  à  l'exemple  de  Lavoisier,  écri- 
vent Golcot/iar  ;  Littré  préfère  colcotar. 


296 


MÉTAUX 


est  de  i'oxyde  ferrique  artificiel,  résidu  de  la  fabrication 
de  l'acide  pyrosulfurique  par  le  sulfate  de  fer;  on 
remploie  au  polissage  des  métaux  et  des  glaces. 

L'hydrate  ferrique  Fe-(0H)6  est  un  corps  gélatineux, 
de  couleur  rouge  brun,  que  l'on  obtient  en  précipitant 
un  sel  ferrique  quelconque  par  une  base  alcaline  ;  on 
s'en  sert  en  médecine  comme  médicament  ferrugi- 
neux et  comme  contre-poison  de  l'arsenic. 

La  rouille  est  un  hydrate  ferrique  qui  contient 
moins  d'eau  que  l'hydrate  normal. 

L'oxyde  ferrique  est  une  base  faible,  dont  les  sels 
sont  blancs  ou  rouges. 

Enfin  l'oxyde  salin  ou  magnétique  . de  fer  est  un 
corps  noir,  attirable  à  l'aimant,  complètement  inso- 
luble dans  l'eau,  mais  soluble  dans  les  acides,  qui 
donnent  avec  lui  un  mélange  de  sels  ferreux  et  de  sels 
ferriques. 

Fe30'^  +  4SO'^H2  z=r  SO^Fe  +  Fe2(S04)3  -f  4H20. 

On  le  trouve  abondamment  dans  la  nature,  c'est  lui 
qui  forme  la  pierre  d'aimant  ou  aimant  naturel. 

Il  se  produit  dans  la  combustion  du  fer,  en  particu- 
lier quand  on  bat  le  fer  rouge  sur  l'enclume;  c'est  ce 
qui  le  faisait  appeler  autrefois  oxyde  des  batiitures. 

296.  Sulfures  de  fer.  —  Le  fer  et  le  soufre  donnent 
deux  combinaisons  principales  :  le  protosulfure  FeS  et 
le  bisulfure  ou  pyrite  FeS^. 

Le  protosulfure  de  fer  est  un  corps  noir,  cristallin, 
que  l'on  prépare  artificiellement  en  chauffant  du  fer 
avec  du  soufre,  dans  un  creuset;  il  sert  dans  les  labo- 
ratoires pour  préparer  l'acide  sulfhydrique. 

La  pyrite  existe  dans  la  nature  sous  deux  variétés 
différentes  :  la  pyrite  martiale^  qui  forme  de  beaux 
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cristaux  cubiques,  jaunes,  à  éclat  métallique,  inalté- 
rables à  l'air,  et  la  pfjrite  blanche  ou  marcasslte,  qui 
cristallise  pn  prismes  orlliorliom biques,  d'une  couleur 
jaune  verdâtre  très  paie,  et  absorbe  spontanément 
l'oxygène,  à  froid,  pour  donner  du  sulfate  de  fer.  La 
pyrite  martiale  sert  à  préparer  l'acide  sulfureux  ;  la 
pyrite  blanche  est  employée  à  la  fabrication  du  sulfate 
de  fer  et,  par  suite,  à  celle  de  l'acide  pyrosulfurique. 

297.  Chlorures  de  fer.  —  Il  en  existe  deux  :  le  chlo- 
rure ferreux  FeCP  et  le  chlorure  ferrique  ou  perehlo- 
rure  de  fer  Fe^Cl^. 

Le  chlorure  ferreux  est  un  sel  verdâtre,  très  so- 
luble  dans  l'eau  et  très  oxydable,  que  l'on  prépare  en 
attaquant  directement  le  fer  par  l'acide  chlorhy- 
drique. 

Fe  +  2HC1=2H+ FeCP. 

L'hydrogène  le  réduit  au  rouge,  en  donnant  de  beaux 
cristaux  de  fer  métallique. 

Le  perchlorure  de  fer  anhydre  est  un  corps  cristallin 
noirâtre,  à  reflets  irisés,  volatil  et  très  soluble  dans  l'eau, 
qui  le  décompose  à  haute  température.  On  le  prépare  en 
faisant  passer  un  courant  de  chlore  sec  sur  du  fer  mé- 
tallique, chauffé  au  rouge  dans  un  tube  de  porcelaine. 

Le  perchlorure  de  fer  liquide  des  pharmaciens  est 
une  simple  dissolution  aqueuse  de  chlorure  ferrique, 
que  l'on  obtient  en  faisant  agir  le  chlore  en  excès  sur 
le  chlorure  ferreux  ou  en  dissolvant  du  fer  dans  l'eau 
régale.  On  l'emploie  à  l'extérieur  comme  hémosta- 
tique et  à  l'intérieur  comme  ferrugineux. 

29S.  Sulfates  de  fer.  —  Le  sulfate  ferreux  cristallisé 
FeSO^  +  "^fi^C)  est  un  sel  vert,  que  l'on  appelait  autre- 
fois vitriol  vert  on  couperose  verte;  il  est  bien  cristal- 

17. 
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lise,  soliible  dans  l'eau  et  décomposable  par  la  chaleur 
en  peroxyde  de  fer,  anhydride  sulfureux  et  anhydride 
sulfurique. 

2FeS04     Fe203 -f- S02 -f  S03. 

Il  s'altère  lentement  au  contact  de  l'air  humide  et 
se  recouvre  peu  à  peu  d'une  couche  ocreuse  de  sulfate 
ferrique  basique. 

On  le  prépare  en  attaquant  de  la  ferraille  par  l'acide 
sulfurique  étendu  ou  en  lessivant  la  pyrite  blanche, 
oxydée  à  l'air.  Il  sert  comme  désinfectant,  pour  dé- 
truire le  sulfhydrate  d'ammoniaque  qui  se  forme  dans 
la  putréfaction,  et,  dans  l'industrie,  pour  fabriquer 
l'encre,  pour  teindre  les  étoffes  en  noir  et  enfin  pour 
préparer  l'acide  pyrosulfurique,  par  la  vieille  méthode 
de  Xordhausen. 

Le  sulfate  ferrique  Fe-iSO^)^  est  un  sel  blanc,  so- 
luble  dans  l'eau  et  décomposable  par  la  chaleur  en 
peroxyde  de  fer  et  anhydride  sulfurique.  On  le  prépare 
en  attaquant  l'oxyde  ferrique  par  l'acide  sulfurique,  à 
chaud,  et  on  l'emploie  pour  clarifier  les  eaux  bour- 
beuses, dont  il  précipite  les  impuretés  comme  le  sul- 
fate d'aluminium. 

299.  Ferrocyanure  de  potassium  FeCy^K^. —  Ce  com- 
posé, que  l'on  nomme  vulgairement,  dans  le  commerce, 
prusslate  jaune  de  potasse,  est  un  beau  sel  jaune,  qui 
cristallise  habituellement  avec  trois  molécules  d'eau. 

Il  se  décompose  par  la  calcination  en  fer  pulvéru- 
lent, cyanogène  et  cyanure  de  potassium. 

FeCy6K4  =  Fe  +  2Cy  +  4  KCy. 

On  le  prépare  en  calcinant  des  matières  organiques 
azotées  d'origine  animale,  telles  que  les  déchets  de 
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cuir,  de  coi^ne,  de  laine  ou  de  colle  forte,  avec  du  car- 
bonate de  potassium  et  du  fer  métallique;  il  sert  à  la 
fabrication  du  cyanure  do  potassium  et  à  celle  du  hlea 
de  Prusse,  que  l'on  obtient  en  précipitant  une  disso- 
lution de  prussiate  jaune  par  le  chlorure  ferrique. 

3FeCyC>K^^  +  2Fe2CK'  =  12KCl-f  Fe^Cyi^. 

Bleu  de  Prusse. 

300.  Ferricyanure  de  potassium  Fe^Cy^ 'K^\  —  C'est 
un  beau  sel  rouge,  à  reflets  verdâtres,  qui  est  connu 
sous  le  nom  de  prussiate  rouge  de  potasse;  on  le  pré- 
pare en  traitant  le  ferrocyanure  de  potassium  par  le 
clilore,  en  présence  de  l'eau. 

2FeCy6K4  +  2C1  =  Fe2Cyi2K6  -f-  2KC1 . 

Il  sert  dans  les  laboratoires  pour  reconnaitre  les 
sels  ferreux,  avec  lesquels  il  donne  un  précipité  de 
bleu  de  France  ou  bleu  de  Turnbull  Fe^Cy^^. 

Fe2Cyi2K6  +  SFeCP  =  P)KC1  +-  Fe^Cyi^. 

301.  Caractères  des  sels  de  fer. 

Sels  ferreux.  /  ■ 

Hfjdrorjène  sulfuré    Rien.  -  / 

Sulfhfjd.  d'ammon.    Pr.  noir  de  FeS  sol.  dans  HCl. 
Bases  alcalines, . .    Pr.  vert  de  Fe(0H)2  rougissant  à 

l'air. 

Carbon,  alcalins.  .    Pr.  vert  de  CO'^Fe  rougissant  à 

l'air. 

Ferroeyan.  de  pot.    Pr.  blanc  bleuissant  à  l'air. 
Ferricijan.  de  pot.    Pr.  bleu  de  Fe^^^Cy^-. 
Tannin   Rien. 
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Hydrogène  sulfuré 
Sulfliyd.  d'ammon. 
Bases  alcalines. . . 
Carb.  alcalins. . . . 
Ferroeijan.  de  pot. 
Ferricyan.  de  pot. 
Tannin  


:ls  ferriques. 

Pr.  jaune  de  soufre. 

Pr.  noir  de  FeS  sol.  dans  HCl. 

Pr.  rouge  de  Fe2(OH)6. 

Pr.  rouge  de  Fe2(OH)6. 

Pr.  bleu  de  Fe'Cyi^. 

Coloration  rouge  brun. 

Précipité  noir  d'encre. 


Chrome. 

302.  Propriétés.  —  Le  chrome  est  un  métal  blanc 
grisâtre,  très  dur,  peu  fusible  et  à  peu  près  inoxy- 
dable à  la  température  ordinaire  ;  à  l'état  de  pureté  il 
ne  présente  aucun  intérêt  pratique. 

On  l'obtient  en  réduisant  l'oxyde  de  chrome  par  le 
charbon,  au  feu  de  forge  ou  mieux  au  four  électrique 
(Moissan)  ;  il  se  réunit  alors  en  lingots  compacts  et 
parfaitement  fondus. 

Dans  l'industrie  on  prépare  en  grand  des  fontes 
chromées  en  fondant  au  haut-fourneau  du  minerai  de 
fer  mélangé  d'oxyde  de  chrome.  Ces  fontes  servent  à 
la  fabrication  de  V acier  chromé. 


303.  Oxyde  de  chrome  Cr^O^.  —  L'oxyde  de  chrome 
anhydre  est  une  poudre  verte,  insoluble  dans  l'eau  et 
indécomposable  par  la  chaleur  seule  ;  on  peut  l'avoir 
cristallisé  en  petits  cristaux  rhomboédriques  isomor- 
phes avec  l'alumine. 

Il  se  prépare  d'ordinaire  en  calcinant  du  bichro- 
mate de  potassium  avec  un  corps  réducteur  quelconque, 
par  exemple  de  l'amidon.  Uq  mélange  de  bichromate 
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et  d'acide  borique  donne  ainsi  un  oxyde  de  chrome 
pulvérulent,  d'un  beau  vert  sombre,  qui  est  employé 
en  peinture  sous  le  nom  de  vert  Gulgnet. 

On  connaît  également  l'oxyde  de  chrome  à  l'état 
d'hydrate  Cr2(0H)^^  ;  c'est  alors  une  substance  géla- 
tineuse, verte,  qui  devient  anhydre  par  la  calcination  ; 
on  l'obtient  sous  cette  forme  en  précipitant  un  sel  so- 
luble  de  chrome  par  une  lessive  alcaline. 

L'oxyde  de  chrome  est  une  base  faible,  comparable 
à  l'alumine,  dont  les  sels  sont  verts  ou  violets. 

304.  Anhydride  chromique  CrO-^.  —  L'anhydride 
cliromique  est  un  beau  corps  rouge,  cristallisé  en  lon- 
gues aiguilles  prismatiques  et  très  soluble  dans  l'eau. 

Par  la  calcination  il  se  décompose  en  oxygène  et  en 
oxyde  de  chrome. 

2Cr03=:Cr203+30. 

A  froid  c'est  un  oxydant  très  énergique,  qui  attaque 
la  plupart  des  corps  combustibles  et  les  porte  au 
maximum  d'oxydation  ;  on  s'en  sert  beaucoup  en 
chimie  organique,  pour  transformer  les  alcools  en  al- 
déhydes ou  en  acides. 

L'acide  sulfurique,  à  chaud,  en  dégage  de  l'oxygène. 

2Cr03  +  3SO^H2  =  Cr2(S04)3  +  30  +  3H20 . 

L'acide  clilorhydrique  donne  avec  lui  du  chlorure 
de  chrome  et  du  chlore. 

2Cr03 +12HC1  =  Gracie +  6H20  -f-6Cl. 

L'anhydride  chromique  s'unit  aux  bases  pour  donner 
des  chromâtes,  isomorphes  avec  les  sulfates  ;  les  plus 
importants  de  ces  sels  sont  le  chromate  CrO^K-  et 
le  bichromate  Cr20'^K2  de  potassium  ;  le  premier  est 
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jaune,  le  second  est  rouge  orangé.  Tous  deux  sont  so- 
lubles  et  cristallisent  avec  facilité;  le  bichromate  de 
potassium  sert  beaucoup  dans  le  montage  des  piles  à 
deux  liquides,  comme  corps  dépolarisant. 

On  prépare  le  bichromate  de  potassium  en  attaquant 
le  fer  chromé,  mélange  naturel  d'oxyde  de  chrome  et 
d'oxyde  de  fer,  par  le  salpêtre  au  rouge;  par  addition 
de  potasse  on  po at  le  transformer  en  chromate  jaune. 

Cr20^K2  +  2K0H  =  2CrO^K2  +  H20. 

Enfin,  l'acide  sulfurique  concentré  en  sépare  immé- 
diatement l'anhydride  chromique. 

Cr20^K2  +  S04H2  =:  S0^K2  +  H20 +2Cr03. 

305.  Alun  de  chrome  Cr2K2(SO^)4  +  24H20.  —  L'alun 
de  chrome  est  un  sel  violet  très  foncé,  qui  cristallise 
en  octaèdres  comme  l'alun  ordinaire  et  est  isomorphe 
avec  lui. 

Il  prend  naissance  toutes  les  fois  qu'on  traite  un 
mélange  de  bichromate  de  potassium  et  d'acide  sulfu- 
rique par  un  réducteur  quelconque  ;  on  le  voit  notam- 
ment se  produire  dans  les  piles  à  bichromate  et  s'y 
déposer  peu  à  peu  sous  la  forme  de  cristaux,  qui 
peuvent  atteindre  d'assez  grandes  dimensions. 

306.  Caractères  des  sels  de  chrome. 

Hydrogène  sulfuré.........  Rien. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.    Pr.  vert,  gélatineux,  de 

Cr2(OH)6. 

Acides  vulgaires   Rien. 

Bases  alcalines   Pr.  vert  de  Cr2(OH)6. 

Carbonates  alcalins   Pr.  vert  de  Cr2(OH)6. 

Les  chromâtes  se  reconnaissent  à  leur  couleur  jaune 
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ou  rouge,   au  précipité  de  jaune  de  chrome  qu'ils 
donnent  avec  les  sels  de  plomb,  ou  encore  au  moyen 
de  l'acide  sulfureux,  qui  les  réduit  et  les  transforme  - 
en  sulfate  de  chrome  vert. 

Manganèse. 

307.  Propriétés.  —  Le  manganèse  est  un  métal  blanc, 
très  dur  et  difficilement  fusible,  qui  s'oxyde  facile- 
ment au  contact  de  l'air. 

On  peut  l'obtenir  pur  en  réduisant  ses  oxydes  par 
le  charbon,  au  four  électrique  (Moissan);  dans  l'in- 
dustrie, on  prépare  au  haut-fourneau  des  espèces  de 
fontes  manganésifères,  qui  peuvent  contenir  jusqu'à 
80  0/0  de  manganèse  métallique  et  qui  servent,  sous 
le  nom  de  ferro-manganèse,  à  l'affinage  de  l'acier. 

30S.  Oxydes  de  manganèse.  —  On  connaît  quatre 
oxydes  de  manganèse,  qui  sont  tous  insolubles  dans 
l'eau;  ce  sont  :  le  protoxyde  MnO,  le  sesquioxyde 
Mn203,  l'oxyde  salin  Mn^O''  et  le  bioxyde  MnO^. 

Le  premier  a  peu  d'importance  à  l'état  libre;  il  tend 
d'ailleurs  à  s'oxyder  spontanément  pour  passer  à  l'état 
de  bioxyde.  C'est  une  base  assez  énergique,  qui  forme 
avec  les  acides  un  grand  nombre  de  sels,  tous  colorés 
en  rose  (sels  manganeux). 

Le  sesquioxyde  est  un  produit  naturel  peu  em- 
ployé, qui  donne  avec  les  acides  des  sels  fort  ins- 
tables, connus  sous  le  nom  de  sels  manganiques. 

L'oxyde  salin,  ou  oxyde  brun  de  manganèse,  est  un 
corps  brun  foncé,  indécomposable  par  la  chaleur,  qui 
se  forme  pendant  la  calcination  du  bioxyde  de  man- 
ganèse et  encore  sans  usage  important. 

Le  bioxyde  ou  peroxyde  de  manganèse  {pyrolusite 
des  minéralogistes)  est  au  contraire  un  produit  fort 
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employé  dans  les  laboratoires  et  dans  l'industrie.  On 
le  rencontre  dans  la  nature  sous  la  forme  d'aiguilles 
prismatiques,  d'un  beau  noir  et  à  reflets  semi-métal- 
liques, facilement  reconnaissables  à  première  vue. 

La  chaleur  en  dégage  de  l'oxygène  et  le  transforme 
en  oxyde  salin. 

3MnÔ2nrMn30^  +  20. 

L'acide  sulfurique  le  décompose  à  chaud,  avec  dé- 
gagement d'oxygène. 

Mn02  4- S04H2  =rz  SO^Mn  +  H20  +  O. 

L'acide  chlorhydrique  donne  avec  lui  du  chlorure 
manoraneux  et  du  chlore. 

Mn02  +  4HC1  =  MnC12  +  2H20  +  2C1. 

Enfin,  les  alcalis,  à  chaud  et  en  présence  de  l'air  ou 
d'un  corps  oxydant,  s'y  combinent  pour  donner  un 
manganate. 

Mn02  -}-  2K0H  +  O  =  MqO'*K2  +  H20. 

Le  bioxyde  dé  manganèse  sert  à  la  fabrication  du 
chlore  et  à  celle  des  manganates  alcalins. 

309.  Acides  manganiques.—  Théoriquement  il  en  existe 
deux  :  V acide  rnanganique  proprement  dit  MnO^H2  et 
l'acide permanganique  MnO'^H,  mais  le  premier  n'existe 
pas  à  l'état  libre  et  le  second  est  difficile  et  même  un 
peu  dangereux  à  préparer,  car  il  est  explosif.  On  ne 
connait  bien  que  leurs  sels,  et  surtout  les  manganates 
de  potassium. 

Le  manganate  de  potassium  MnO'^K2  est  un  sel  vert, 
très  soluble  dans  l'eau,  qui  se  transforme  en  perman- 
ganate dès  qu'on  y  ajoute  un  acide. 

Le  permanganate  MnO'^K  est  un  sel  rouge,  soluble 
et  très  bien  cristallisé,  qui  passe  à  l'état  de  manganate 
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quand  on  le  traite  par  un  excès  de  potasse,  surtout  en 
présence  d'un  corps  réducteur. 

La  facilité  avec  laquelle  ces  deux  corps  se  trans- 
forment l'un  dans  l'autre,  en  changeant  de  couleur, 
explique  pourquoi  on  les  appelait  autrefois  caméléon 
minéral. 

Le  permanganate  de  potassium  est  un  oxydant  éner- 
gique, qui  attaque  tous  les  corps  combustibles,  dé- 
truit les  matières  colorantes  et  brûle  un  grand  nombre 
de  matières  organiques. 

On  s'en  sert,  dans  les  laboratoires,  pour  produire 
des  oxydations  et,  dans  l'industrie,  pour  le  blanchi- 
ment des  toiles. 

On  prépare  le  manganate  vert  de  potassium  en 
chauffant  dans  un  creuset  un  mélange  de  potasse  et 
de  bioxyde  de  manganèse,  avec  un  peu  de  salpêtre  ou 
de  chlorate  de  potassium,  pour  oxyder  la  masse. 

Le  permanganate  rouge  s'obtient  en  traitant  le  sel 
précédent  par  une  petite  quantité  d'acide  sulfurique. 

310.  Chlorure  de  manganèse  MnCP.  —  C'est  un  sel 
rose,  bien  cristallisé,  fusible  au  rouge  et  soluble  dans 
l'eau,  qui  se  forme  en  quantité  dans  la  préparation  du 
chlore  par  le  procédé  de  Scheele. 

Il  n'a  pas  d'usages  à  l'état  de  pureté;  dans  les  fa- 
briques de  chlore  on  se  sert  des  liquides  qui  en  ren- 
ferment pour  préparer  les  manganites  de  calcium,  par 
le  procédé  Weldon  {%  63). 

311.  Sulfate  de  manganèse  SO^Mn.  —  Sel  rose,  cris- 
tallisant avec  7  molécules  d'eau  comme  le  sulfate  de 
magnésium,  avec  lequel  il  est  isomorphe,  et  sans 
usages  industriels. 

Il  forme  le  résidu  de  la  préparation  de  l'oxygène 
par  le  bioxyde  de  manganèse  et  l'acide  sulfurique. 
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312.  Caractères  des  sels  de  manganèse. 

Hijdrogène  sulfuré   Rien. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.    Pr.  jaune  rosé  de  MnS, 

sol.  dans  HCl. 
Bases  alealines,.  ,.    Pr.  blanc  de  Mn(0Hj2 

noircissant  à  l'air. 
Carbonates  alcalins   Pr.   blanc   de  CO%In 

brunissant  à  l'air. 

Les  manganates  ou  permanganates  se  reconnaissent 
facilement  à  leur  coloration  et  à  leurs  propriétés  oxy- 
dantes. 

Nickel. 

313.  Propriétés.  —  Le  nickel  est  un  beau  métal  blanc, 
malléable  et  ductile,  plus  tenace  et  moins  fusible 
encore  que  le  fer,  à  peu  près  inaltérable  à  froid. 

Ses  propriétés  chimiques  sont  les  mêmes  que  celles 
du  fer,  un  peu  atténuées. 

On  prépare  le  nickel  en  réduisant  par  le  charbon, 
à  haute  température,  le  silicate  de  nickel  ou  garnié- 
rite  de  la  Nouvelle-Calédonie  ;  il  sert  à  confectionner 
une  foule  d'ustensiles  d'usage  courant  et  à  préparer 
le  maillechort. 

Tors  les  sels  de  nickel  sont  verts  ;  le  plus  important 
est  le  sulfate  double  de  nickel  et  d'ammoniaque,  qui 
sert  à  faire  les  bains  de  nickelage  galvanique. 

314.  Caractères  des  sels  de  nickel. 

Hydrogène  sulfuré   Rien. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.    Pr.  noir  de  NiS,  insol. 

dans  HCl. 

Bases  alcalines  fixes .. . . .  .    Pr.  vert  de  Ni  (0H)2. 

Ammoniaque   Pr.  vert  sol.  en  bleu 

dans  un  excès. 
Carbonates  alcalins   Pr.  vert  de  CO'^Ni. 
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Cobalt. 

315.  Propriétés.  —  Le  cobalt  ressemble  au  nick 
mais  il  est  cassant  et  par  suite  peu  malléable  et  peu 
ductile;  il  accompagne  d'ordinaire  le  nickel  dans  ses 
minerais  et  n'a  aucun  usage  à  l'état  libre. 

Sels  sels  sont  roses  ou  rouges  ;  le  chlorure  de  co- 
balt devient  bleu  quand  on  le  chauffe,  aussi  l'em- 
ploie-t-on  quelquefois,  en  dissolution  étendue,  pour 
faire  des  encres  stjnipathlques. 

L'oxyde  de  cobalt  colore  en  bleu  la  plupart  des  ma- 
tières vitrifiables,  on  l'emploie  à  la  fabrication  des 
verres  bleus,  à  celle  du  bleu  d'azur  et  à  la  décoration 
de  la  porcelaine. 

316.  Caractères  des  sels  de  cobalt. 

Hydrogène  sulfuré  

Suif  hydrate  d'ammoniaque. 

Bases  alcalines  fixes  

Ammoniar/ue  

Carbonates  alcalins  

A.zotite  de  potassium  


Rien. 

Pr.  noir  de  CoS,  insol. 

dans  HCl. 
Pr.  bleu  de  Co(OH)2. 
Pr.  bleu,  sol.  en  brun 

dans  un  excès. 
Pr.  violacé  de  CO'^Co. 
Pr.  jaune  cristallin  (en 
présence  d'acide  acé- 
tique). 
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ANTIMOINE,  BISMUTH,  ÉTAIN  (1) 


Antimoine, 

317.  Propriétés.  —  L'antimoine  est  un  véritable  mé- 
talloïde, que  certains  auteurs  rangent  parmi  les  métaux 
uniquement  parce  qu'il  en  possède  l'éclat  et  que  ses 
combinaisons  métalliques  ressemblent  aux  alliages.  Il 
devrait,  en  réalité,  prendre  place  dans  la  famille  de 
l'azote,  à  la  suite  de  l'arsenic. 

C'est  un  corps  blanc  bleuâtre,  brillant,  cristallin  et 
très  fragile,  qui  se  laisse  réduire  en  poudre  dans  un 
mortier  ;  il  fond  à  430  degrés  et  se  volatilise  au  rouge. 

L'antimoine  fortement  chauffé  brûle  à  l'air  en  don- 
nant des  fumées  d'oxyde  antimonieux  Sb^O^  ;  le  soufre 
l'attaque  aisément,  pour  former  le  sulfure  d'antimoine 
Sb^S^;  le  chlore  le  transforme,  avec  incandescence,  en 
trichlorure  ou  en  pentachlorure  :  il  est  donc,  comme 
le  phosphore,  tri  et  pentavalent. 

L'antimoine  se  mélange  en  toutes  proportions  avec 
les  métaux  facilement  fusibles  et  généralement  en 


(1)  Ces  trois  corps  devraient  être  rangés  parmi  les  métal- 
loïdes, dont  ils  se  rapprochent  par  l'ensemble  de  leurs  pro- 
priétés chimiques. 
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augmente  la  dureté  ;  le  métal  des  caractères  d'impri- 
merie est  un  alliage  d'antimoine  et  de  plomb. 

318.  Préparation.  —  L'antimoine  s'extrait  de  son  sul- 
fure naturel  Sb^S^  (stibine),  en  chauffant  celui-ci  avec 
de  la  limaille  de  fer,  au  rouge. 

Sb2S3 4- 3Fe  =  3FeS  +  2Sb. 

Il  sert  à  faire  les  caractères  d'imprimerie  et  la  plupart 
des  combinaisons  antimoniées  que  l'on  emploie  en 
médecine. 

319.  Oxydes  d'antimoine.  —  On  en  connaît  deux 
principaux,  qui  sont  Y  anhydride  antimonieux  Sb-O^ 
et  y  anhydride  antimonique  Sb^O^,  correspondant 
aux  anhydrides  arsénieux  et  arsénique. 

Le  premier  se  forme  directement  dans  la  combus- 
tion vive  de  l'antimoine  ;  il  cristallise  par  sublimation 
en  belles  aiguilles  blanches  que  l'on  appelait  autrefois 
fleurs  argentines  d'antimoine  ;  le  second  prend  nais- 
sance dans  l'action  de  l'acide  azotique  sur  l'antimoine 
pulvérisé. 

2Sb  +  10AzO^H  — 10Az02+5H20  +  Sb^O^. 

A  l'anhydride  antimonique  correspondent  les  acides 
métaantimonique  SbO^H  et pyroantimonique  Sb^O"^!!^, 
comparables  aux  acides  métaarsénique  et  pyroarsé- 
nique. 

Le  pyroantimoniate  de  sodium  est  un  des  rares  sels 
de  sodium  qui  soient  insolubles  dans  l'eau. 

L'anhydride  antimonieux  se  combine  avec  le  bitar- 
trate  de  potassium  {crème  de  tartre)  pour  donner 
Vémétique  ou  tartre  stihié  OH^O^K(SbO)  dont  on  fait 
un  fréquent  usage  en  médecine,  comme  vomitif. 
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320.  Sulfure  d'antimoine  Sb-S^.  —  Le  sulfure  d'an- 
timoLiie  naturel  est  un  corps  noir,  bien  cristallisé  en 
longues  aiguilles  brillantes,  complètement  insoluble 
dans  l'eau  et  facilement  fusible  ;  on  l'appelle  stibine 
en  minéralogie. 

Préparé  artificiellement,  par  l'action  de  l'acide  suif- 
hydrique  stir  le  chlortire  d'antimoine,  il  est  rouge 
orangé  et  présente  même  une  couleur  assez  vive, 
lorsqu'il  est  mélangé  avec  l'acide  antimonieux,  pour 
servir  en  peinture:  c'est  alors  le  vermillon  d'anti- 
moine. 

Le  kermès  des  pharmaciens  est  un  sulfure  d'anti- 
moine et  de  sodium,  de  cotiletir  brune,  que  l'on 
obtient  en  faisant  bouillir  du  sulfure  d'antimoine 
ordinaire  avec  une  dissoltition  de  carbonate  de  so- 
dium. 

Le  sulfure  d'antimoine  sert  à  fabriquer  l'antimoine 
et  à  préparer  l'acide  stilfhydrique  pur  dans  les  labo- 
ratoires. 

321.  Chlorures  d'antimoine.  — Il  existe  deux  chlorures 
d'antimoine,  correspondant  aux  chlorures  de  phos- 
phore ;  ce  sont  le  trichlorure  SbCl^  et  le  pentachlorure 
SbCP. 

Le  trichlorure  d'antimoine,  ou  beurre  cV antimoine ^ 
est  un  corps  blanc,  ftisible  et  volatil,  qui  se  décom- 
pose, en  présence  d'un  excès  d'eau,  pour  donner  de 
l'acide  chlorliTdrique  et  un  oxychlorure  insoluble 
SbOCl  {poudre  d'Algaroth)  ;  on  le  prépare  en  attaquant 
le  sulfure  d'antimoine  par  l'acide  chlorhydrique  con- 
centré. 

Le  pentachlorure  est  un  liquide  volatil,  fumant  à 
l'air,  qui  se  dissocie  par  la  chaleur  en  chlore  libre  et 
trichlorure  d'antimoine;  c'est  par  suite  un  chlorurant 
d'une  grande  énergie,  dont  on  fait  souvent  usage  en 
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L'iiimie  organique.  Ou  l'obtieut  eu  liaiiaiit  raiitnnoine 
par  le  chlore,  en  excè.s. 

322.  Hydrogène  antimonié  SIjH^.  —  C'est  un  i:az,  très 
Yoisiu  de  riiydrogène  arséuié,  combustible  et  décom- 
posable  comme  lui,  par  la  chaleur,  eu  ses  élémeuts  ; 
aussi  donne-t-ii  exacteuient  les  mêmes  apparences  que 
l'hydrogène  arsénié  dans  l'appareil  de  ^larsli. 

Il  se  produit  dans  Faction  de  l'hydrogène  naissant 
sur  les  chlorures  d'antimoine  et  se  prépare  en  traitant 
un  antimoniure  alcalin  par  l'eau  acidulée  d'acide  clilor- 
hydrique. 

323.  Caractères  des  composés  de  l'antimoine. 

Hijdrorjène  sulfuré   Pr.  rouge  orangé  de 

Sb-S3,  insol.  dans 
HCl  étendu. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque .    Pr.     rouge  orangé 

sol.  dans  un  excès. 

Bases  alealines   Pr.  blanc  d'hydrate. 

Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  d'hydrate. 

Bismuth. 

324.  Propriétés.  —  Le  bismutli  est  encore  un  métal- 
loïde de  la  famille  de  l'azote,  qui  vient  se  ranger 
régulièrement  à  la  suite  de  l'antimoine. 

C'est  un  corps  blanc  rosé,  brillant  et  fragile  comnie 
l'antimoine,  qui  donne  par  fusion  de  superbes  cris- 
taux rhomboédriques,  irisés  à  la  surface  de  toutes  les 
teintes  de  l'arc-en-ciel. 

Le  bismuth  s'oxyde  quand  on  le  chauffe  cà  l'air,  il  se 
combine  directement  au  chlore,  au  brome  et  à  l'iode. 
L'acide  azotique  est  le  seul  acide  qui  Fattaque  vive- 
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ment  à  froid  :  il  se  forme  alors  un  azotate  neutre 
Bi('AzO-'^i-'^,  dans  lequel  le  bismuth  est  évidemment 
trivalent. 

Le  bismuth  se  trouve  a  l'état  lilu-e  dans  la  nature, 
il  suffit  généralement  de  le  fondre  avec  un  peu  de 
salpêtre  pour  l'avoir  immédiatement  pur. 

On  l'emploie  pour  faire  des  alliages  fusibles  et  pour 
préparer  des  comliinaisons  médicinales. 

325.  Azotate  et  sous-azotate  de  bismuth.  —  L'azotate 
neutre  de  bismutli  Bii  AzO^iS  est  un  sel  blanc,  cris- 
tallisé, qui  se  forme  daus  l'action  directe  de  l'acide 
azotique  stir  le  bismuth. 

Il  est  soluble  dans  l'eau  chargée  d'acide  azotique, 
mais  il  est  décomposé  par  ttn  excès  d'eati  pure,  en 
donnant  un  précipité  blanc  de  sous-azotate  ou  sous- 
nitrate  de  bismuth  AzO^Bi  — H^O. 

Ce  sel,  qui  est  comparable  aux  orthophosphates  et 
dérive  d'un  acide  orthoazotique  AzO^H^,  inconnu  à 
l'état  libre,  est  très  employé  en  médecine  comme  anti- 
diarrhéique. 

326.  Caractères  des  composés  du  bismuth. 

Hijdrogène  sulfuré   Pr.    noir    de  Bi-S^ 

insol.  dans  HCl. 

SuJfhydrate  d'arurnoniaque .    Pr.  noir,  insol.  dans 

un  excès. 

Bases  od câlines   Pr.  blanc  d'hydrate. 

Carbonates  alcalins   Pr.  blanc  d'hydrate. 


Etain. 


327.  Propriétés.  —  L'étain  est  plutôt  un  métalloïde 
qu'un  véritable  métal  ;  il  ne  donne,  en  effet,  pas  de 
sels  avec  les  acides. 
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C'est  un  corps  blanc,  d'un  éclat  comparable  à  celui 
de  l'argent  quand  il  est  fraîchement  poli,  très  malléable 
et  assez  peu  ductile.  On  peut  en  faire,  par  le  battage 
au  marteau,  des  feuilles  de  1/500  de  millimètre  d'épais- 
seur. 

L'étain  a  pour  densité  7,2  ;  il  fond  à  232  degrés,  mais 
n'est  pas  sensiblement  volatil;  le  frottement  lui  com- 
munique une  odeur  spéciale,  dont  l'origine  n'est  pas 
connue. 

L'étain  cristallise  avec  facilité  :  on  peut  l'avoir  en 
cristaux  bien  définis  en  décomposant  une  solution 
de  chlorure  stanneux  par  l'électricité  ou  par  l'hydro- 
gène naissant,  résultant  de  l'action  de  l'acide  chlor- 
hydrique  sur  une  baguette  d'étain  (arbre  de  Jupiter). 

Le  moiré  métallique,  qui  s'obtient  en  plongeant  une 
feuille  de  fer-blanc  dans  l'eau  régale  étendue,  est  la 
trace  des  cristaux  intérieurs  que  le  décapage  superfi- 
ciel du  métal  a  mis  à  découvert.  C'est  eiifin  à  sa 
texture  cristalline  que  l'étain  doit  la  propriété  défaire 
entendre  un  bruissement  quand  on  le  tord  {cri  de 
ré  tain). 

L'étain  est  inaltérable  à  froid,  mais  il  s'oxyde  rapi- 
dement quand  on  le  chauffe  à  l'air.  Le  soufre  et  le 
chlore  l'attaquent  à  chaud  en  le  transformant  en  bisul- 
fure SnS^  {or  musslf)  et  en  tétrachlorure  SnCl\ 

L'acide  chlorhydrique  le  dissout  à  chaud,  en  déga- 
geant de  l'hydrogène. 

Sn+2HCl==SnC12  +  2H. 

L'acide  azotique  fumant  n'agit  pas  à  froid,  mais 
l'acide  azotique  ordinaire  l'attaque  avec  violence,  en 
donnant  des  vapeurs  rutilantes  et  du  bioxyde  d'étain, 
ou  plutôt  un  polymère. 

Sn  +  4Az03H  =  4Az02  +  2H20  +  Sn02. 

CniMIE 
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Cette  réaction,  toute  semblable  à  celle  qui  se  pro- 
duit entre  l'acide  azotique  et  le  charbon,  permet  de 
rapprocher  l'étain  du  carbone  et  du  silicium  ;  il  est 
d'ailleurs  comme  eux  nettement  quadrivalent. 

L'étain  forme  avec  les  autres  métaux  quelques  al- 
liages intéressants  dont  les  principaux  sont  le  bronze 
(étain  et  cuivre),  la  poterie  cVétain  et  la  soudure  des 
plombiers  (étain  et  plomb). 

328.  Fabrication.  —  On  retire  l'étain  delà,  eassitériie 
ou  bioxyde  d'étain,  qui  se  trouve  particulièrement  en 
Angleterre  et  aux  Indes  ;  en  fondant  celle-ci  avec  du 
charbon  dans  un  petit  four  à  cuve  appelé  four'  à 


Fig.  64.  —  Four  à  manche. 


manche  {^g.  04),  l'élain  réduit  coule  dans  deux  bassins 
situés  à  la  base  du  four,  d'où  on  le  puise  pour  le  couler 
en  lingots. 
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Usages.  —  Letain  pur  sert  à  fabriquer  le  papier 
(Vétaln  avec  lequel  on  enveloppe  certaines  subs- 
tances alimentaires  pour  les  garantir  de  riiumidité. 
On  employait  beaucoup  autrefois  le  papier  d'étain  pour 
faire  le  tain  (amalgame  d'étain)  des  glaces  ;  cette  in- 
dustrie est  aujourd'hui  presque  entièremeut  remplacée 
par  l'argenture,  qui  est  moins  malsaine.  L'étain  sert 
encore  à  étamer  le  cuivre  et  le  fer  (fer-blanc),  ainsi 
qu'à  fabriquer  différents  alliages. 

L'étamage  des  ustensiles  de  cuisine  en  cuivre  doit 
être  fait  avec  de  l'étain  très  pur  et  surtout  exempt  de 
plomb,  qui  est  plus  vénéneux  que  le  cuivre. 

329.  Oxydes  d'étain.  —  On  connaît  deux  oxydes 
d'étain  :  le  protoxyde  SnO  et  le  bioxyde  ou  anhydride 
stannlque  SnO^. 

Le  protoxyde  d'étain  est  brun  ou  vert  olive  quand 
il  est  anhydre,  blanc  lorsqu'il  est  hydraté,  toujours 
insoluble  dans  l'eau  ;  on  l'obtient  en  décomposant  le 
chlorure  stanneux  par  une  base  alcaline,  il  n'a  aucun 
usage  important. 

^  Le  bioxyde  est  blanc,  également  insoluble  dans 
l'eau,  mais  soluble  dans  la  potasse  ou  la  soude,  avec 
lesquelles  il  contracte  de  véritables  combinaisons, 
qu'on  appelle  stannates.  Cette  propriété  montre  que  le 
bioxyde  d'étain  est  un  véritable  anhydride. 

On  le  prépare  le  plus  souvent  par  oxydation  directe 
du  métal  à  l'air.  L'alliage  des  potiers  d'étain,  qui 
s'oxyde  plus  vite  que  l'étain  pur,  à  cause  du  plomb 
qu'il  renferme,  sert  fréquemment  à  cet  usage;  le  pro- 
duit que  l'on  obtient  alors  est  mélangé  d'oxvde  de 
plomb,  on  le  désigne  dans  le  commerce  sous 'le  nom 
de  potée  d'étain.        :  ^ 

Lorsqu'on  attaque  de  l'étain  métallique  par  l'acide 
azotique  un  peu  étendu  il  se  forme  une  poudre  blan- 
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che  insoluble  qui  présente  la  même  composition  élé- 
mentaire que  le  bioxyde-  d'étain  ;  on  l'appelle  acide 
méiasiannique  et  on  lui  assigne  la  formule  Sn^Oio. 

Le  bioxyde  d'étain  naturel  {cassltérite)  est  souvent 
très  bien  cristallisé  en  prismes  quadratiques,  surmon- 
tés d'un  pointement  pyramidal  à  quatre  faces  ;  on  s'en 
sert  pour  la  métallurgie  de  l'étain.  Quant  à  la  potée 
d'étain,  elle  est  employée  surtout  vl  la  fabrication  de 
l'émail  et  au  polissage  des  glaces. 

330.  Chlorure  stanneux  SnCP.  —  C'eit  le  sel  d'étain 
du  commerce;  il  se  présente  sous  la  forme  de  petits 
cristaux  blancs,  qui  prennent  une  odeur  particulière 
quand  on  les  frotte  entre  les  doigts  et  qui  se  dissol- 
vent dans  Peau  en  se  décomposant  en  partie;  pour 
éviter  cette  décomposition  il  convient  d'aciduler  l'eau, 
au  préalable,  avec  un  peu  d'acide  clilorhydrique. 

Le  chlorure  stanneux  se  forme  dans  l'aetion  de 
l'acide  chlorhydrique  bouillant  sur  l'étain,  on  s'en 
sert  comme  m^ordant,  en  teinture,  et,  dans  les  labo- 
ratoires, comme  corps  réducteur:  il  a,  en  effet,  une 
grande  tendance  à  fixer  directement  l'oxygène  ou  le 
chlore,  pour  passer  à  l'état  d'oxychlorure  ou  de  tétra- 
chlorure., 

331.  Chlorure  stannique  SnCl\  —  A  l'état  anhydre 
c^est  un  liquide  volatil,  d'odeur  suffocante,  qui  répand 
à  Pair  d'épaisses  fumées  blanches  :  on  rappelait  au- 
trefois liqueur  fumante  de  Lihavlus. 

Très  avide  d'eau,  le  tétrachlorure  d'étain  donne  un 
hydrate  cristallisé  qui  a  pour  formule  SnCr^  +  3H20. 

'On  le  prépare  en  faisant  passer  un  courant^  de 
chlore  sec  sur  de  l'étain  fondu;  les  vapeurs  qui  se 
dégagent  sont  condensées  dans  un  réfrigérant  (fig.  65). 
.   On  l'emploie  en  teinture  comme  mordant.  . 


ETAIN 


317 


0 


Fig.  65.  —  Préparation  du  chlorure  slannique. 


332.  Caractères  des  composés  de  l'étain. 

COMPOSÉS  STAXNEUX. 

Hijclrofj.  sulfuré.  . .  Pr.  brun  de  SnSinsol.  dans  HCl. 

Sulfhijdr.crammon.  Pr.  brun  de  SnS. 

Bases  alcalines   Pr.  blanc  de  Sn(OH)-sol.  excès. 

Carbonates  alcalins  Pr.  blanc  de  SmOH)-. 

COMPOSÉS  STANNIQUES. 

Hijdrog.  sulfuré. . .  Pr.  jaune  de  SnS^insol.  dansHCl. 

Sulfhijdr.d'armnon.  Pr.  jaune  de  SnS- sol.  excès. 

Bases  alcalines   Pr.  blanc  de  SnO-  sol.  excès. 

Carbonates  alcalins  Pr.  blanc  de  SnO-  hydraté. 

Un  mélange  de  chl(;)rure  stanneux  et  de  (-lilurLir-e 
stannique  donne,  avec  le  chlorure  d'or,  un  précipité 
brun  caractéristique  (pourpre  de  Cassius). 


13. 


CHAPITRE  VII 


PLOMB,  CUIVRE 


Plomb. 

333.  Propriétés.  —  Le  plomb  est  un  métal  gris  et 
remarquablement  mou,  que  l'on  peut  reconnaître  de 
suite  à  ce  qu^il  est  rayé  par  l'ongle  ;  il  fond  à  335  de- 
grés et  émet  des  vapeurs  au  rouge  vif.  Sa  densité  est 
égale  à  11,35  ;  il  est  cri.stallisable. 

Le  plomb  est  peu  malléable  et  très  peu  ductile,  c'est 
le  moins  tenace  de  tous  les  métaux  usuels. 

Le  plomb  se  ternit  à  l'air  humide  et  se  recouvre 
peu  à  peu  d'une  couche  grise  de  carbonate  de  plomb 
hydraté  qui  préserve  le  reste  du  métal  de  toute  alté- 
ration ultérieure;  à  chaud,  lorsqu^il  est  fondu,  il 
s'oxyde  rapidement  et  en  totalité,  pour  donner  le 
massicot  ou  la  litharge  PbO. 

Le  soufre,  le  chlore  et  les  autres  métalloïdes  de  la 
même  famille  l'attaquent  facilement  à  chaud. 

L'acide  sulfurique  n'a  que  très  peu  d'action  sur  lui, 
à  cause  de  Tinsolubilité  complète  du  sulfate  de  plomb  ; 
Tacide  chlorhydrique  n'agit  qu'à  chaud,  en  donnant 
de  l'hydrogène  et  du  chlorure  de  plomb.  L'acide  azo- 
tique est  le  seul  acide  qui  attaque  énergiquement  le 
plomb  dès  la  température  ordinaire  :  il  se  forme  alors 
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de  l'azotate  de  plomb,  avec  dégageiueut  de  vapeurs 
rutilantes. 

Pb  +  4(Az03H)  ^  Pb(AzO-n2  4-2xVzO'-^  4-2H20. 

Les  acides  faibles,  au  contact  de  l'air,  peuvent  en 
dissoudre  de  petites  quantités  ;  aussi  ne  faut-il  jamais 
conservjf  les  matières  alimentaires  dans  des  vases  de 
plomb,  ni  même  dans  des  ustensiles  étamés  avec  un 
alliage  de  plomb. 

Le  plomb  ne  décompose  pas  l'eau,  même  à  haute 
.température,  mais  les  eaux  naturelles  ont  sur  lui  une 
inliuence  qu'il  est  important  de  connaître  en  pratique. 
A  cause  de  Toxygène  libre  et  de  l'acide  carbonique 
qu'elle  renferme,  l'eau  de  la  pluie  l'attaque  sensible- 
ment et  arrive  à  dissoudre,  si  le  contact  se  prolonge, 
une  dose  de  plomb  qui  peut  être  dangereuse;  l'eau  de 
source,  qui  est  chargée  de  matières  salines,  et  sur- 
tout de  sels  de  calcium,  ne  possède  heureusement  pas 
cette  propriété  ,  en  sorte  qu'on  peut  impunément  la 
consommer,  même  après  un  long  séjour  dans  des  ré- 
servoirs ou  des  conduites  en  plomb. 

Le  plomb  est  très  vénéneux,  ainsi  que  tous  ses  com- 
posés ;  il  occasionne  des  troubles  généraux  qui  se  tra- 
duisent par  ce  qu'on  appelle  vulgairement  les  coliques 
saturnines  ou  coliques  de  plomb, 

334.  Fabrication.  —  Le  plomb  s'extrait  de  la  galène 
ou  sulfure  de  plomb  PbS  :  c'est  un  minéral  d'un  beau 
noir,  à  éclat  métallique,  et  très  bien  cristallisé  en 
cubes.  Pour  en  retirer  le  métal  on  emploie  deux  mé- 
thodes distinctes  :  la  méthode  par  réduction  et  la 
méthode  par  réaction, 

La  première  consiste  à  chauffer  la  galène  avec  de 
la  ferraille  ou  des  débris  de  fonte  dans  un  four  à  cuve  ; 
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le  fer  s'emparant  du  soufre  donne  du  sulfure  de  fer, 
et  le  plomb  devenu  libre  s'écoule  par  la  partie  infé- 
rieure du  four. 

Dans  le  procédé  par  réaction  on  commence  par 
griller  incomplètement  la  galène,  de  manière  à  la 
transformer,  en  partie,  en  oxyde  et  en  sulfate  de 
plomb, 

PbS  +  30  =  S02  +  PLO, 
PbS  +  40=rS0''Pb, 

puis  on  donne  un  coup  de  feu,  de  manière  à  faire  agir 
la  galène  non  altérée  sur  ses  produits  d'oxydation  :  il 
se  forme  alors  de  l'anhydride  sulfureux  et  du  plamb. 

2PbO  +  PbS     S02 -f- 3Pb. 
SO'^Pb  +  PbS  =  2S02  +  2Pb. 

Les  deux  opérations  s'effectuent  successivement 
dans  le  même  four  à  réverbère  (fig.  66).  • 


Le  plomb  que  l'on  obtient  ainsi  renferme  quelque- 
fois une  petite  quantité  d'argent  ;  pour  en  retirer  ce- 
Jai-ci  on  se  sert  du  paUnsonage  ou  du  procéJé  Cor- 
-durié.  '  ,  . 
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Le  patinsoiiage  est  fondé  sur  ce  fait  que,  lorsqu'on 
laisse  refroidir  un  alliage  pauvre  de  plomb  et  d'argent, 
les  premières  portions  de  métal  qui  se  solidifient  sont 
formées  de  plomb  pur;  en  enlevant  celles-ci  on  arrive 
alors  à  accumuler  tout  l'argent  dans  une  masse  de 
plomb  relativement  faible  et,  par  conséquent,  à  avoir 
un  alliage  riche,  plus  facile  à  traiter. 

Le  procédé  Cordurié  consiste  à  ajouter  du  zinc  au 
plomb  argentifère  en  fusion  ;  par  suite  d'un  phéno- 
mène encore- inexpliqué  l'argent  vient  se  réunir  à  la 
surface- du  bain  métallique,  sous  forme  d'une  sorte  de 
crasse  qu'on  enlève  mécaniquement.  Ce  produit,  de 
même  que  le  plomb  riche  obtenu  par  patinsonage,  est 
alors  soumis  à  la  eoupellatlon,  c'est-à-dire  à  un  gril- 
lage énergique  qui  élimine  tout  le  zinc  et  tout  le  plomb 
restants,  à  l'état  d'oxydes,  et  laisse  uniquement  l'ar- 
gent pur. 

Usages.  —  plomb  en  lames  sert  à  couvrir  les 
toitures,  à  faire  des  réservoirs  et  à  construire  les 
chambres  de  plomb  des  usines  à  acide  sulfurique. 

Sous  forme  massive  on  l'emploie  à  faire  les  balles 
de  fusil,  l'enveloppe  des  obus  et  surtout  les  tuyaux  de 
conduite  pour  l'eau  et  le  gaz  d'éclairage  ;  à  l'état  de 
fils  on  s'en  sert  dans  le  jardinage,  pour  attacher  les 
plantes  grimpantes  à  leurs  tuteurs,  enfin  on  le  fait 
entrer  dans  la  composition  de  divers  alliages,  dont 
les  plus  importants  sont  l'alliage  des  potiers  d'étain 
(étain  et  plomb)  et  celui  des  caractères  d'imprimerie 
(plomb  et  antimoine). 

335.  Oxydes  de  plomb.  —  On  en  connaît  trois,  qui 
sont:  le  proto^yde  PbO,  l'oxyde  salin  Pb^O'*  et  le  bio- 
xyde  ou  plutôt  Vanhijdrlde  plomblque  PbO^. 

Ye  protoxyde  de  plomb  est  appelé  dans  le  com- 
merce massIcoHorsqu'il  est  en  poudre  amorphe  et 


METAUX 


Utharge  quand  il  est  en  paillettes  cristallines  ;  il  suffit 
de  fondre  le  massicot  en  le  portant  au  rouge  pour  le 
changer  en  litliarge. 

C'est  un  corps  jaune,  ■  à  peu  près  insoluble  dans 
l'eau,  mais  soluble  dans  les  acides,  avec  lesquels  il 
donne  un  grand  nombre  de  sels  :  c'est  donc  un  oxyde 
basique. 

Le  massicot  se  prépare  en  chauffant  du  plomb  à 
l'àir,  à  une  température  inférieure  au  point  de  fusion 
de  la  litharge  ;  celle-ci  se  forme  en  abondance  dans 
la  coupellation  du  plomb  argentifère. 

Le  protoxyde  de  plomb  sert  à  fabriquer  le  minium 
et  la  plupart  des  sels  plombiques. 

L'oxyde  sahn  de  plomb  est  le  minium  des  pein- 
tres ;  c'est  une  poudre  dense,  d'un  rouge  orangé  très 
vif,  qui  se  distingue  aisément  du  vermillon  parce 
qu'elle  n'est  pas  volatile. 

On  le  prépare  en  chauffant  du  massicot  ou  de  la  cé- 
ruse  à  l'air,  au-dessous  de  la  température  rouge. 

3PbO+  0  =  Pb30^^ 

3C03Pb  +  O       3C02  +  Pb304. 

On  s'en  sert  en  peinture  et  pour  fabriquer  le  cristal. 

Le  bioxyde  de  plomb  ou  oxyde  puce  est  une  poudre 
cristalline  brune  qui  se  décompose  très  facilement 
par  la  chaleur  en  oxygène  et  protoxyde  de  plomb. 

C'est  par  suite  un  corps  très  oxydant,  qui  peut 
même  déterminer  par  frottement  l'inflammation  de 
certains  corps  combustibles  tels  que  le  soufre  ou  le 
phosphore  ;  on  le  fait  entrer  dans  la  composition  de 
la  pâte  des  allumettes  suédoises.  C'est  lui  qui  joue  le 
rôle  de  dépcjlarisant  dans  les  accumulateurs  élec- 
triques. 

Le  bioxyde  de  plomb  se  combine  avec  les  bases  al- 
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câlines  pour  donner  des  sels  qu'on  appelle  plom- 
bâtes ;  c'est  donc  bien  un  véritable  anhydride. 

On  prépare  le  bioxyde  de  ploml)  en  traitant  le 
minium  par  l'acide  azotique. 

Pb-\1^  +  4(Az03H)  =  Pb02  +  2Pb(Az03)2  -|-  2H20.  ' 

336.  Chlorure  de  plomb  PbCP.  —  C'est  une  poudre 
cristalline  blanche,  fusible  et  presque  insoluble  dans 
l'eau,  qui  se  précipite,  lorsqu'on  traite  un  sel  soluble 
de  plomb  par  l'acide  chlorhydrique  ou  un  chlorure 
alcalin  ;  il  n'a  pas  d'usage  à  l'état  pur,  mais  il  donne 
avec  le  protoxyde  de  plomb  des  oxychlorures  jaunes 
qui  servent  en  peinture  sous  les  noms  de  jaune  de 
Vérone,  jaune  de  Cassel,  jaune  de  Turner,  jaune  de 
Paris,  etc. 

337.  Sulfate  de  plomb  SO^Pb.  —  Le  sulfate  de  plomb 
se  trouve  tout  formé  dans  la  nature  ;  on  l'appelle  alors 
anglésite.  Préparé  artificiellement,  par  l'action  de  l'a- 
cide sulfurique  sur  un  sel  de  plomb  quelconque,  c'est 
une  poudre  blanche,  très  dense  et  complètement  in- 
soluble dans  l'eau,  qui  n'a  pas  reçu  d'emploi, 

338.  Azotate  de  plomb  Pb(Az03)2.  _  L'azotate  de 
plomb  est  un  beau  sel  blanc,  cristallisé,  soluble  dans 
l'eau  et  décomposable  par  la  chaleur  en  oxyde  de 
plomb,  oxygène  et  vapeurs  rutilantes. 

Pb(Az03)2     PbO  +  2Az02  -f  O. 

11  active  la  combustion  du  charbon;  Id^braine  cJiimb 
que  est  de  la  braise  ordinaire  imprégnée  d'azotate  de 
plomb. 

On  l'obtient  en  traitant  le  plomb  oj  ia  litharge  par 
l'acide  azotique  étendu. 
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339.  Carbonate  de  plomb  CO^Pb.  —  Le  carbonate  de 
plomb  ou  céruse  est  une  belle  matière  blanclie  opaque 
et  complètement  insoluble  dans  l'eau,  qui  conyient  dona 
très  bien  à  la  fabrication  de  la  peinture  ;  elle  a  le  dé- 
faut d'être  toxique,  comme  tous  les  sels  de  plomb, 
et  de  noircir  par  l'hydrogène  sulfuré,  qui  la  trans- 
forme en  sulfure  de  plomb  :  aussi  les  peintres  la  rem- 
placent-ils souvent  par  le  blanc  de  zlne  ou  oxyde  de 
zinc. 

La  céruse  se  décompose  par  la  chaleur  en  anhydride 
carbonique  et  massicot,  qui  lui-même  se  change  en 
minium,  si  la  température  n'est  pas  trop  élevée. 

L'acide  azotique  la  dissout  entièrement,  avec  effer- 
vescence, quand  elle  est  pure  ;  c'est  un  moyen  de  voir 
si  elle  n'a  pas  été  fraudée  avec  du  hlane  fixe  (sulfate 
de  baryum). 

La  céruse  se  fabrique  encore  aujourd'hui  par  le 
vieux  procédé  dit  procédé  hollandais^  qui  consiste  à 
mettre  des  feuilles  de  plomb,  roulées  sur  elles-mêmes, 
dans  des  pots  cylindro-coniques  en  terre,  renfermant 
un  peu  de  vinaigre,  et  à  abandonner  le  tout,  sous  une 
couche  épaisse  de  fumier,  pendant  deux  ou  trois  mois. 
Dans  ces  conditions,  le  métal  est  rapidement  rongé  et 
transformé  en  céruse,  qui  s'en  détache  sans  peine  :  le 
produit  est  aussitôt  broyé  avec  de  l'huile,  de  manière 
à  ce  qu'il  ne  s'en  dégage  pas  de  poussières,  éminem- 
ment dangereuses  à  respirer. 

On  admet,  pour  expliquer  la  formation  de  la  céruse 
dans  ces  circonstances,  que  le  plomb,  en  présence 
de  l'air  et  des  vapeurs  d'acide  acétique,  se  change  en 
sous-acétate  de  plomb,  que  l'acide  carbonique  du  fu- 
mier décompose  en  carbonate  et  acétate  neutre. 

Thénard  a  essayé,  au  commencement  de  ce  siècle, 
d'appliquer  cette  réaction  à  une  fabrication  sysiéma- 
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tique  de  la  céruse,  en  faisant  passer  un  courant  d'acide 
carbonique  dans  une  dissolution  de  sous-acétate  de 
plomb  (procédé  de  Clichy),  mais  le  produit  qu'on 
obtient  ainsi  est  plus  cristallin  et  plus  transparent  que 
la  céruse  hollandaise,  ce  qui  fait  qu'il  couvre  moins 
bien  et,  par  suite,  est  moins  estimé. 

Le  procédé  de  Clichy  est  maintenant  presque  par- 
tout abandonné. 

Outre  son  emploi  en  peinture,  la  céruse  sert 
aussi,  mélangée  avec  de  l'huile  de  hn,  à  faire  des 
mastics. 


340.  Chromate  de  plomb  CrO^Pb.  —  C'est  un  beau 
corps  jaune,  qui  est  désigné  par  les  peintres  sous  le 
nom  de  jaune  de  chrome  ;  on  le  prépare  en  précipi- 
tant une  dissolution  d'acétate  plom  bique  par  le  chro- 
mate ou  le  bichromate  de  potassium. 

Pb  (C2H302)2  +  CrO^K2  ^  2C2H302K  +  CrO^Pb. 

341.  Acétate  de  plomb  Pb  (C2H302)2.  —  c'est  le  sucre 
de  Saturne  des  anciens.  L'acétate  de  plomb  est  un 
beau  sel  blanc,  cristallisé,  soluble  dans  l'eau,  d'une 
odeur  légèrement  acétique  et  d'une  saveur  sucrée  ;  on 
s'en  sert  pour  fabriquer  la  plupart  des  autres  sels  de 
plomb  et  on  le  prépare  en  dissolvant  la  litharge  dans 
l'acide  acétique  brut. 

L'acétate  de  plomb  peut  dissoudre  un  excès  de  li- 
tharge et  se  transformer  ainsi  en  un  sel  basique 
Pb(C2H302)2  +  2PbO  qui  est  connu  sous  le  nom  de 
sous-acétate  de  plomb  ;  sa  dissolution  aqueuse  consti- 
tue Vextrait  de  Saturne  des  pharmaciens,  qui  sort  à 
faire  des  pansements. 

Ces  deux  sels  sont  très  vénéneux. 
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342.  Caractères  des  sels  de  plomb. 


Hydrogène  sulfuré. ...... 

Suif  hydrate  d'ammonm- 
que  

Ac.  sulfurique  et  sulfates 
solubles  '  • 

Ac.  ehlorhydrique  et  chlo- 
rures solubles.  

Bases  alcalines  

Carbonates  alcalins  


Pr.  noir  de  PbS. 

Pr.  noir  de  PbS  insoluble 

excès. 

Pr.  blanc  de  SO^Pb. 

Pr.  blanc  de  PbCP. 

Pr.  blanc  de  Pb  (OH)2sol. 

excès. 
Pr.  blanc  de  CO^Pb. 


Cuivre. 

343.  Propriétés.  —  Le  cuivre  est  un  métal  d'un  beau 
rouge,  très  malléable  et  très  ductile,  excellent  conduc- 
teur de  la  chaleur  et  de  l'électricité,  qui  fond  àu  rouge 
vif,  vers  105U  degrés  ;  à  l'état  liquide  il  dissout  une 
certaine  quantité  de  gaz  qui  se  dégagent  lorsqu'il  se 
solidifie  et  donnent  lieu  à  des  soufflures  ;  cette  pro- 
priété s'oppose' à  ce  qu'il  puisse  être  travaillé  par  mou- 
lage. 

En  revanche,  il  se  laisse  marteler  aussi  bien  que  les 
métaux  nobles,  sans  se  rompre  ni  se  fissurer. 

Le  cuivre  est  le  plus  tenace  des  métaux  usuels  après 
le  fer  ;  sa  densité  est  égale  à  8,95. 

Le  cuivre  ne  s'oxyde  pas  à  froid  dans  l'air  sec  ;  mais 
il  se  recouvre  peu  à  peu,  dans  l'air  ordinaire,  d'une 
couche  verdâtre  qùe  l'on  appelle  vulgairement  vert- 
de-gris,  et  qui  est  un  carbonate  de  cuivre  hydraté. 
C'est  lui  qui  forme  la  patine  des  cuivres  et  des  bronzes 
anciens  ;  il  empêche,  par  son  imperméabilité,  Faccès 
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de  l'air  et,  par  conséquent,  l'altération  des  couches 
métalliques  sous-jacentes. 

Le  cuivre  s'oxyde  rapidement  et  totalement  au 
rouge  :  on  le  voit  alors  se  recouvrir  d'une  pellicule 
noire  d'oxyde  cuivrique  CuO,  qui  se  détache  dès 
qu'elle  a  atteint  une  certaine  épaisseur,  et  se  renou- 
velle aussitôt,  jusqu'à  destruction  complète  du  métal. 

Le  soufre  et  les  corps  halogènes  se  combinent  très 
facilement  au  cuivre  :  il  brûle  avec  incandescence 
dans  la  vapeur  de  soufre  et  dans  le  chloré,  pour  don- 
ner le  sulfure  de  cuivre  CuS  ou  le  chlorure  cuivreux 
Cu2C12. 

L'eau  n'est  décomposée  par  le  cuivre  dans  aucune 
circonstance;  l'acide  azotique  seul  l'attaque  rapide- 
ment à  froid  en  donnant,  suivant  qu'il  est  concentré 
ou  étendu,  du  peroxyde  ou  du  bioxyde  d'azote. 

Cu  +  4Az03H  =  2Az02  +  Cu  (Az03)2  +  2H20. 
3Cu  +  8Az03H  =  2AzO  +  3Cu  (Az03)2  -f  4H20. 

L'acide  chlorhydrique  concentré  l'attaque  lentement 
à  froid,  plus  vite  si  l'on  chauffe,  avec  dégagement  d'hy- 
drogène ;  l'acide  sulfurique  n'agit  que  vers  250  degrés, 
en  donnant  de  l'anhydride  sulfureux  et  du  sulfate  de 
cuivre. 

Cu  +  2S04H2  =  S02  +  SO^^Cu  +  2H20. 

Les  acides  faibles,  au  contact  de  l'air,  peuvent  en 
dissoudre  de  petites  quantités;  c'est  pourquoi  il  ne 
faut  jamais  laisser  séjourner  les  boissons  ou  les  ali- 
ments dans  des  vases  de  cuivre  non  étamé. 

L'ammoniaque,  en  présence  de  l'air,  attaque  également 
le  cuivre  :  il  se  forme  ainsi  un  liquide  bleu  foncé,  mé- 
lange d'azotite  d'ammoniaque  et  d'azotite  de  cuivre, 
qui  sert  dans  les  laboratoires,  sous  le  nom  de  réactif 
de  Sehweitzei\  pour  dissoudre  la  cellulose. 
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Le  cuivre  donne  avec  les  autres  métaux  quelques 
alliages  d'une  grande  importance  pratique,  parmi  les- 
quels nous  rappellerons  le  laiton  (cuivre  et  zinc),  le 
bronze  ordinaire  (cuivre  et  étain),  le  bronze  d'alumi- 
nium (cuivre  et  aluminium),  le  maillechort  (cuivre, 
zinc  et  nickel)  et  les  alliages  monétaires  ou  d'orfè- 
vrerie. 

Le  bronze  phosphoré  est  un  métal  très  dur  et  très 
bon  conducteur,  qui  convient  parfaitement  à  la  fabri- 
cation des  coussinets  de  machines,  à  celle  des  câbles 
électriques  et  même  à  la  construction  des  appareils  de 
physique  ;  on  l'obtient  en  ajoutant  un  peu  de  phos- 
phore au  bronze  ordinaire,  pendant  sa  fusion. 

Les  alliages  de  cuivre  sont  tous  très  fusibles  et  se 
laissent  très  bien  travailler  par  moulage. 

Le  cuivre  est  vénéneux,  mais  beaucoup  moins  que  le 
plomb. 

344.  Fabrication.  —  Le  cuivre  existe  à  Tétat  métal- 
lique dans  la  nature,  notamment  sur  les  bords  des 
grands  lacs  américains  ;  le  plus  souvent  on  le  retire  de 
ses  minerais  oxydés^  dont  les  principaux  sont  Voxy- 
dule  ou  sous-oxyde  Cu^O,  la  malachite  et  Vazurite, 
carbonates  de  cuivre  hydratés  reconnaissables  à  leur 
belle  couleur  verte  ou  bleue,  ou  encore  de  ses  mine- 
rais sulfurés,  parmi  lesquels  nous  citerons  la  ehalko- 
sîne  ou  sulfure  de  cuivre  Cu^S  et  la  ehalkopyrite  ou 
pyrite  cuivreuse,  qui  est  un  sulfure  double  de  fer  et 
de  cuivre,  d'une  belle  couleur  jaune  d'or,  à  éclat  mé- 
tallique. 

Pour  extraire  le  cuivre  de  ses  minerais  oxydés,  il 
suffit  de  les  fondre  avec  du  charbon. 


2Cu20  +  C 
2C03Cu-f-.C 


=  3C02-|-2Cu. 
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Pour Textraire  de  ses  minerais  sulfarés,  qui  senties 
seuls   abondants  dans  l'Europe  occidentale,  il  faut 
d'abord  éliminer  le  soufre;  pour  cela,  on  grille  et  on 
fond  le  minerai  trois  fois  de  suite,  dans  des  fours  à 
réverbère.  Chaque  grillage  brûle  une  partie  du  soufre 
et  oxyde  une  partie  du  fer,  chaque  fusion  donne  lieu 
à  une  scorie  ferrugineuse,  que  l'on  rejette,  et  à  un  pro- 
duit plus  riche  en  cuivre  que  les  précédents,  qui  porte 
le  nom  de  matte  ;[8i  troisième  matte  ou  cuivre  noir  est 
presque  entièrement  formée  de  cuivre,  ne  renfermant 
plus  qu'un  peu  de  sulfure  :  on  Taffine  par  un  dernier 
grillage  énergique  qui  fournit  un  métal  légèrement 
oxydé,  le  cuivre  rosette.  On  refond  finalement  ce  der- 
nier avec  du  charbon,  qui  réduit  l'oxyde  et  laisse  du 
cuivre  pur. 

Le  cuivre  noir  est  quelquefois  argentifère  ;  pour  en 
retirer  le  métal  précieux,  on  y  ajoute  du  plomb  argen- 
tifère, on  moule  l'alliage  en  rondelles  minces  et  on 
réchauffe  doucement  celles-ci  :  il  se  produit  alors  une 
liquation,  par  suite  de  laquelle  tout  le  plomb  se  sé- 
pare du  cuivre,  en  entraînant  avec  lui  la  totalité  de 
l'argent;  on  obtient  comme  résidu  du  cuivre  pur  et  on 
traite  le  plomb  argentifère  qui  s'est  écoulé  par  le  pa- 
tinsonage  et  la  coupellation. 

On  peut  aussi  affiner  les  mattes  cuivreuses  par 
insufflation  d'air,  dans  des  appareils  semblables  au 
convertisseur  Bessemer. 

Usages.  —  Le  cuivre  sert  à  fabriquer  des  chaudières, 
des  ustensiles  de  ménage,  des  tubes  pour  conduites  de 
vapeur  ou  de  gaz,  des  fils  conducteurs  de  Pélectri- 
cité,  etc.  On  l'emploie  aussi  pour  la  fabrication  de 
ses  alliages  et  de  la  plupart  de  ses  sels  :  c'est  un  des 
métaux  les  plus  utiles  qui  existent,  après  le  fer. 


345.  Oxydes  de  cuivre.  —  On  connaît  deux  oxydes  de 
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cuivre  :  le  sous-oxyde  Cu-0  et  l'oxyde  ordinaire  CuO, 
tous  deux  insolubles  dans  l'eau. 

Le  sous-oxyde  de  cuivre  ou  o-c^i'h  cuirreu-r  est  un 
corps  cristallin  rouge,  que  Ton  trouve  tout  formé  dans 
la  nature  et  que  Ton  prépare  artificiellement  en 
chauffant  de  l'acétate  de  cuivre  avec  une  solution  de 
glucose,  qui  agit  comme  corps  réducteur. 

On  s'en  sert  dans  la  fabrication  des  vitraux. 

L'oxyde  de  cuivre  ordinaire,  ou  o-njde  cuivrique^ 
est  noir  à  l'état  anhydre  et  bleu  a  l'état  d'hydrate 
Cu(OHi-;sous  cette  dernière  forme,  il  est  très  instable 
et  se  déshydrate  dès  qu'on  le  chauffe. 

L'oxyde  de  cuivre  est  très  facilement  réduit  à  l'état 
métallique  par  l'hydrogène  et  le  carbone;  c'est  ce  qui 
le  fait  employer,  de  préférence  à  tout  autre  corps  oxy- 
dant, dans  l'analyse  organique. 

C'est  une  base  assez  forte,  qui  donne  des  sels  avec 
tous  les  acides. 

L'oxyde  de  cuivre  anhydre  se  prépare  en  grillant 
de  la  tournure  de  cuivre  à  l'air  ou  en  calcinant  de 
l'azotate  de  cuivre. 

Cu(Az03)2  r=  .2AzO^  —  0  -f  CuO. 

On  obtient  l'hydrate  en  précipitant  un  sel  cuivrique 
par  une  lessive  alcaline. 

346.  Chlorures  de  cuivre.  —  Il  en  existe  deux,  qui 

correspondent  aux  deux  oxydes  précédents  :  ce  sont 
le  chlorure  cuivreux  Cu-Cl-  et  le  chlorure  cuivrique 
CuC12. 

Le  chlorure  cuivreux  est  un  corps  gris  foncé  lors- 
qu'il est  en  masse  compacte,  blanc  quand  il  a  été  pré- 
cipité, facilement  ftisiljle  au  ruuge  sombre,  volatil  à 

haute  temperatui'e  et  complètement  insoluble  dans 
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l'eau.  Il  se  dissout  bien  dans  l'ammoniaque  et  dans 
l'acide  clilorliydrique. 

Les  solutions  ammoniacales  de  chlorure  cuivreux 
absorbent  très  facilement  l'oxygène,  l'hydrogène  phos- 
phoré,  l'oxyde  de  carbone  et  l'acétylène;  l'oxygène  y 
développe  une  belle  coloration  bleue,  l'acétylène  y 
produit  un  précipité  rouge  caractéristique.  A  cause 
de  ces  propriétés,  le  chlorure  cuivreux  est  d'un  fré- 
quent usage  dans  l'analyse  des  gaz. 

On  le  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de 
chlore  sec  sur  du  cuivre  chauffé  au  rouge  sombre,  dans 
un  tube  de  porcelaine,  ou  en  chauffant  de  la  tournure 
de  cuivre  avec  de  l'oxyde  de  cuivre  et  de  l'acide  chlo- 
rhydrique,  dans  un  ballon  de  verre. 

Cu  +  CuO  +  2HC1  =  H20  +  Cu2C12. 

Le  chlorure  cuivrique  est  un  sel  brun,  qui  donne 
avec  l'eau  des  solutions  vertes,  renfermant  l'hydrate 
CuC12  +  H20. 

Il  se  dissocie  par  la  chaleur  en  chlore  et  chlorure 
cuivreux. 

On  l'obtient  en  dissolvant  le  cuivre  dans  l'eau  ré- 
gale ;  il  n'a  pas  d'usage  industriel. 

347.  Sulfate  de  cuivre  SO^Cu.  —  Le  sulfate  de  cuivre 
{vitriol  bleu  ou  couperose  bleue  des  anciens)  est  un 
corps  blanc  qui  se  transforme  immédiatement,  au 
contact  de  l'eau,  en  un  hydrate  bleu  SO^^Cu^  SH^O. 

Cet  hydrate,  qui  constitue  le  sulfate  de  cuivre  com- 
mercial, cristallise  en  magnifiques  cristaux  triclini- 
ques,  reconnaissables  au  premier  coup  d'œil  par  leur 
couleur  seule.  Il  possède  une  saveur  styptique  des 
plus  désagréables  et  est  un  peu  vénéneux. 

Le  sulfate  de  cuivre  se  prépare,  soit  en  lessivant  la 
pyrite  de  cuivre  grillée,  soit  en  calcinant  à  l'air  des 
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déchets  de  cuivre  avec  du  soufre,  soit  en  traitant  le 
cuivre  par  l'acide  sulfiirique  bouillant.  On  en  obtient 
de  grandes  quantités  dans  l'affinage  des  métaux  pré- 
cieux, lorsqu'on  précipite  le  sulfate  d'argent  par  le 
cuivre  métallique. 

Il  sert  à  la  métallurgie  de  l'argent  par  le  procédé 
mexicain,  à  monter  les  piles  de  Daniell  et  de  Callaud, 
à  faire  les  bains  de  galvanoplastie,  à  préparer  la 
bouillie  bordelaise  (mélange  de  sulfate  de  cuivre,  de 
chaux  et  de  mélasse)  avec  laquelle  on  arrose  la  vigne 
atteinte  du  mildew,  à  sulfater  les  grains  de  céréales 
avant  les  semailles,  pour  injecter  le  bois  et  le  préser- 
ver de  la  pourriture  ;  enfin  on  l'emploie  dans  la  tein- 
ture en  noir  et  dans  la  fabrication  des  conserves  de 
légumes  verts,  pour  empêcher  leur  jaunissement  pen- 
dant la  cuisson. 

C'est  un  antiseptique  assez  puissant,  à  cause  de  ses 
propriétés  vénéneuses. 

348.  Azotate  de  cuivre  Cu(Az03)2.  _  C'est  encore  un 
sel  bleu,  très  soluble  dans  l'eau,  qui  se  décompose  par 
la  chaleur  en  laissant  un  résidu  d'oxyde  de  cuivre 
pur. 

On  le  prépare  en  traitant  le  cuivre  ou  mieux  l'oxyde 
de  cuivre  par  l'acide  azotique. 

349.  Carbonate  de  cuivre  CO^Cu.  —  Le  carbonate  de 
cuivre  est  toujours  hydraté  :  c'est  alors  une  matière 
verte  ou  bleue,  suivant  la  quantité  d'eau  qu'elle  ren- 
ferme. 

Le  carbonate  de  cuivre  est  insoluble  dans  l'eau  et 
très  facilement  décomposable  parla  chaleur,  en  anhy- 
dride carbonique  et  oxyde  de  cuivre. 

On  le  rencontre  tout  formé  dans  la  nature  :  la  ma- 
lachite est  une  belle  variété  verte  de  carbonate  de 
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cuivre  dont  il  existe  d'importants  gisements  en  Si- 
bérie; Vazurite,  autrefois  abondante  à  Chessy  (Rhône), 
est  du  carbonate  de  cuivre  bleu  foncé,  souvent  très 
bien  cristallisé  en  prismes  clinorhombiques. 

Le  carbonate  de  cuivre  artificiel,  que  l'on  obtient  en 
précipitant  le  sulfate  de  cuivre  par  le  carbonate  de 
sodmm,  est  employé  en  peinture  sous  le  nom  de  cen- 
dres bleues  ou  cendres  vertes. 

350.  Caractères  des  sels  de  cuivre. 

Hydrogène  sul- 

A^^e   Pr.  noir  de  CuS  insol.  dans  HCl. 

Sulfhydr,  d'am- 
moniaque, ...    Pr.  noir  de  CuS  insol.  dans  un  excès. 

Bases  alcalines 

^^^^   P^-  bleu  de  Cu(0H)2  noircissant  par 

l'ébullition. 

Ammoniaque  . .    Pr.  bleu  verdâtre  sol.  en  bleu  céleste 

dans  un  excès. 

Carbonates  al- 

^^^i^s   Pr.  bleu  verdâtre  de  CO^Cu  hydraté. 

Ferrocyanure 

de  potassium.  Pr.  brun  de  ferrocyanure  cuivrique. 

  Dépôt  rouge  de  cuivre  métallique. 

Flammes   Coloration  bleu  verdâtre. 


19. 


CHAPITRE  TIII 


MÉTAUX  NOBLES  :  MERCURE,  ARGENT,  OR,  PLATINE 


Mercure. 


351.  Propriétés.  —  Le  mercure  est  liquide  à  la  tem- 
pérature ordinaire;  son  seul  état  suffit  à  le  caracté- 
riser. Sa  mobilité  et  sa  belle  couleur  blanche  justi- 
fient le  nom  de  vif -argent  que  lui  avaient  donné  les 
alchimistes. 

Le  mercure  se  congèle  à  39^5  au-dessous  de  zéro; 
il  est  sensiblement  volatil  à  froid  et  bout  a  358  degrés 
sous  la  pression  normale  ;  sa  densité,  très  considé- 
rable, est  égale  à  13,598. 

Le  mercure  pur  est  inaltérable  a  froid,  mais  s'il 
contient  des  métaux  étrangers  en  dissolution,  il  ne 
tarde  pas  a  se  recouvrir  d'une  pellicule  d'oxydes  mixtes 
qui  s^attachent  a  la  surface  des  objets  qu'on  y  plonge  ; 
on  dit  alors  que  le  mercure  fait  la  queue.  Pour  le  pu- 
rifier, on  le  recouvre  d  une  couche  d  acide  azotique 
étendu  qui  dissout  les  impuretés  plus  rapidement  que 
le  mercure;  un  moyen  plus  simple  encore  et  surtout 
plus  économique  consiste  à  y  faire  passer  un  courant 
d'air,  avec  une  soufflerie,  pendant  plusieurs  jours  :  les 
métaux  étrangers  s'oxydent  alors  et  viennent  former 
à  la  surface  du  bain  métallique  une  sorte  de.  crasse 
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que  l'on  enlève  à  l'aide  d'un  tube  ou  d'une  éprouvette 
en  verre,  que  l'on  promène  sur  la  cuve. 

A  chaud,  vers  350  degrés,  le  mercure  absorbe  len- 
tement l'oxygène  de  l'air  et  se  recouvre  de  paillettes 
rouges  {mercure  précipité  /)er  se)  d'oxyde  mercurique, 
dissociable  à  une  température  plus  élevée  ;  c'est  cette 
propriété  qui  a  permis  à  Lavoisier  de  faire  successi- 
vement l'analyse  et  la  synthèse  de  l'air. 

Le  soufre  et  les  halogènes  s'unissent  au  mercure 
dès  la  température  ordinaire  ;  l'acide  azotique  l'attaque 
à  froid,  comme  le  cuivre  et  le  plomb,  avec  efferves- 
cence de  peroxyde  ou  de  bioxyde  d'azote. 

L'acide  chlorhydrique  n'agit  que  vers  300  degrés,  en 
donnant  de  l'hydrogène  et  du  chlorure  mercureux. 

2Hg  +  2HC1      2H  +  Hg2C12. 

L'acide  sulfurique  n'a  sur  le  mercure  aucune  action 
à  froid,  mais  vers  250  degrés  il  donne,  comme  avec  le 
cuivre,  un  dégagement  d'anhydride  sulfureux. 

Le  mercure  s'amalgame  directement  avec  presque 
tous  les  métaux;  les  seuls  qui  lui  résistent,  à  froid, 
sont  le  platine,  le  fer,  le  nickel  et  l'aluminium. 

Le  mercure  est  vénéneux;  son  contact  prolongé  et 
même  le  séjour  dans  les  ateliers  où  l'on  s'en  sert  don- 
nent lieu  au  bout  de  quelque  temps  à  une  salivation 
abondante  et  à  des  troubles  nerveux,  surtout  à  des 
tremblements,  caractéristiques  de  l'empoisonnement 
mercuriel. 

352.  Fabrication.  —  Le  mercure  existe  en  petite 
quantité  dans  la  nature  à  l'état  libre,  mais  le  plus  sou- 
vent on  l'extrait  du  cinabre  ou  sulfure  mercurique 
HgS,  que  l'on  trouve  en  abondance  en  Espagne,  à 
Almaden,  et  en  Illyrie,  à  Idria. 
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Le  cinabre  est  une  matière  cristalline,  d'un  beau 
rouge  et  très  dense,  qui  se  reconnaît  facilement  à  ce 
qu'il  se  volatilise  lorsqu'on  le  chauffe,  sans  laisser  de 
résidu;  pour  en  retirer  le  mercure,  il  suffit  de  le  griller 
dans  des  fours  spéciaux  et  de  condenser  les  vapeurs 
qui  se  dégagent  dans  un  réfrigérant. 

HgS-|-20  =  Hg  +  S02. 

Usages.  —  Le  mercure  sert  surtout  à  l'extraction 
des  métaux  nobles  de  leurs  minerais;  dans  l'industrie, 
on  s'en  sert  pour  dorer  les  métaux,  pour  étamer  les 
glaces  et  pour  fabriquer  les  différents  sels  mercuri- 
ques  ;  enfin,  on  l'emploie  dans  les  laboratoires  pour  re- 
cueillir les  gaz  solubles  dans  l'eau  et  pour  construire 
les  baromètres,  les  thermomètres  et  les  manomètres 
à  air  comprimé. 

353.  Oxydes  de  mercure.  — Le  mercure,  de  même  que 
le  cuivre,  donne  avec  l'oxygène  deux  combinaisons 
différentes  :  l'oxyde  mercureux  Hg^O  et  l'oxyde  mer- 
curique  HgO.  Tous  deux  sont  basiques,  insolubles 
dans  l'eau  et  décomposables  par  la  chaleur. 

L'oxyde  mercureux  est  une  poudre  noire  qui  se 
précipite  lorsqu'on  décompose  par  la  potasse  un  quel- 
conque de  ses  sels;  l'oxyde  mercurique  est  jaune 
quand  il  a  été  préparé  par  voie  humide,  en  traitant 
un  sel  mercurique  par  la  potasse,  à  froid,  et  rouge 
quand  il  a  été  préparé  par  voie  sèche,  en  grillant  du 
mercure  ou  en  décomposant  l'azotate  mercurique 
par  la  chaleur. 

Hg(Az03)2  =:2Az02  +  O  +  HgO. 

L'oxyde  jaune  de  mercure  est  employé  en  médecine 
et,  dans  les  laboratoires,  comme  oxydant. 
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L'oxyde  rouge  a  servi  à  Priestley,  en  1774,  à  pré- 
parer l'oxygène  pour  la  première  fois. 

354.  Sulfures  de  mercure.  —  On  en  connaît  deux, 
qui  ont  même  structure  moléculaire  que  les  oxydes 
précédents  ;  ce  sont  le  sulfure  mercureux]  Hg^S  et  le 
sulfure  mercurique  HgS. 

Le  premier  n'a  aucun  intérêt,  le  second  est  un 
corps  noir  ou  rouge,  suivant  son  état  d'agrégation  phy- 
sique, volatil  à  chaud  et  complètement  insoluble  dans 
l'eau  ou  les  acides  vulgaires. 

Lorsqu'il  est  rouge,  il  possède  un  très  vif  éclat,  qui 
le  fait  employer  en  peinture  sous  le  nom  de  ver- 
millon. 

On  prépare  le  vermillon  en  triturant  du  mercure 
métallique  avec  du  soufre  et  faisant  ensuite  digérer 
le  produit  avec  une  solution  de  persulfure  de  potas- 
sium ou  de  calcium  :  il  se  forme  d'abord  du  sulfure 
noir,  qui  devient  peu  à  peu  rouge  en  subissant  une 
transformation  moléculaire  interne;  on  arrête  l'opé- 
ration quand  le  précipité  a  pris  la  couleur  qu'on  dési- 
rait obtenir. 

Le  cinabre  est  du  sulfure  mercurique  rouge  naturel, 
qu'on  emploie  surtout  à  la  métallurgie  du  mercure. 

355.  Chlorures  de  mercure.  —  Ils  sont  au  nombre  de 
deux  :  le  chlorure  mercureux  ou  calomel  Hg^CP  et  le 
chlorure  mercurique  ou  sublimé  corrosif  HgCP. 

Le  chlorure  mercureux  est  un  sel  blanc,  complète- 
ment insoluble  dans  l'eau,  qu'on  peut  obtenir  bien 
cristallisé  par  voie  de  sublimation. 

On  s'en  sert  en  médecine  comme  purgatif  et  on  le 
prépare  en  traitant  le  sulfate  mercureux  par  le  chlo- 
rure de  sodium,  soit  par  voie  sèche,  soit  par  voie  hu- 
mide; dans  le  premier  cas,  on  le  recueille  en  faisant 
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passer  les  vapeurs  qui  se  dégagent  de  la  cornue  où 
l'on  chauffe  le  mélange  dans  un  réfrigérant  ;  on  l'ap- 
pelle alors  calomel  à  la  vapeur. 

S04Hg2  +  2NaCl  =  S04Na2  +  Hg2C12. 

Dans  tous  les  cas,  il  faut  avoir  soin  de  le  laver  avec 
de  grandes  quantités  d'eau  avant  de  s'en  servir,  de  ma- 
nière à  enlever  jusqu'aux  dernières  traces  les  petites 
quantités  de  chlorure  mercurique  vénéneux  qu'il  pour- 
rait contenir;  il  est  même  prudent,  lorsqu'on  a  pris 
du  calomel,  de  s'abstenir  de  tout  aliment  salé,  car  le 
chlorure  de  sodium  en  excès  pourrait  le  transformer 
partiellement  en  sublimé  corrosif. 

Le  chlorure  mercurique  est  un  sel  blanc,  bien  cris- 
tallisé et  volatil  comme  le  calomel,  mais  soluble  dans 
l'eau  et  dans  l'alcool. 

C'est  un  poison  redoutable  et  un  antiseptique  des 
plus  puissants,  dont  on  fait  un  grand  usage  en  méde- 
cine :  la  liqueur  de  Van  Swieten  est  une  dissolution 
de  sublimé  à  1  gramme  par  litre. 

On  prépare  le  chlorure  mercurique  en  dissolvant 
du  mercure  dans  l'eau  régale  ou  en  sublimant  un 
mélange  de  sulfate  mercurique  et  de  chlorure  de 
sodium. 

SO^Hg  -t-  2XaCl     S04Na2  +  HgCP. 

356.  lodures  de  mercure.  —  Il  existe  deux  iodures 
de  mercure  :  l'iodure  mercureux  Hg2I2  et  Tiodure 
mercurique  HgP.  Le  premier  est  vert  sombre,  le  se- 
cond est  d'un  très  beau  rouge  à  la  température  ordi- 
naire; tous  deux  sont  volatils  et  complètement  insolu- 
bles dans  l'eau. 

L'iodure  mercureux  se  prépare  en  précipitant  un 
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sel  merciireiix  soltible  par  l'iodure  de  potassium  ;  il 
sert  eu  mcdeciue. 

■  Hg2(Az03)2  +  2KI  =  2Az03K+Hg2P. 

L'iodure  mercurique  s'obtieut  de  la  même  manière, 
eu  partant  d'un  sel  mercurique;  il  est  très  soluble 
dans  l'iodure  de  potassium,  avec  lequel  il  forme  une 
combinaison  incolore.  Il  devient  jaune  lorsqu'on  le 
chauffe  et  redevient  rouge  par  refroidissement,  surtout 
si  on  le  frotte  avec  un  corps  dur  ;  ces  deux  états  cor- 
respondent à  deux  formes  cristallines  différentes,  qui 
ne  sont  stables  qu'entre  certaines  limites  de  tempéra- 
ture . 

Les  solutions  d'iodure  mercurique  dans  l'iodure  de 
potassium  servent  comme  antiseptiques,  de  même 
que  les  solutions  de  sublimé. 

357.  Sulfates  de  mercure.  —  Aux  deux  oxydes  de 
mercure  correspondent  autant  de  sulfates,  qui  sont  le 
sulfate  mercureux  SO^Hg^  et  le  sulfate  mercurique 
SO^Hg. 

Ces  deux  sels,  qui  ont  beaucoup  d'analogies,  se  dis- 
tinguent aisément  par  la  potasse  caustique  qui  donne, 
avec  le  sulfate  mercureux,  un  précipité  noir  de  sous- 
oxyde  Hg20,  et  avec  le  sulfate  mercurique,  un  préci- 
pité jaune  d'oxyde  ordinaire  HgO. 

On  les  emploie  indifféremment  pour  le  montage  des 
piles  dites  de  Marié  Davy  et  on  les  prépare  en  chauf- 
fant du  mercure  avec  de  l'acide  sulfurique;  suivant 
■que  le  mercure  se  trouve  en  excès  ou  non,  on  obtient 
du  sulfate  mercureux  ou  du  sulfate  mercurique. 

358.  Azotates  de  mercure.  —  Il  existe  également  deux 
azotates  de  mercure  :  l'azotate  mercureux  (Az03)2Hg2 
et  l'azotate  mercurique  (Az03)2Hg.  Ce  sont  des  sels 
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blancs,  solubles  dans  l'eau  et  décomposables  par  la 
chaleur,  que  l'on  peut  distinguer  par  la  potasse  caus- 
tique, qui  donne  avec  eux  les  mêmes  réactions  qu'avec 
-les  sulfates  de  mercure. 

Les  azotates  de  mercure  se  préparent  en  dissolvant 
le  mercure  dans  l'acide  azotique;  ils  n'ont  aucun 
usage  important. 

359.  Caractères  des  sels  de  mercure. 

Sels  mercureux. 

Hijdrog.  sulfuré....  Pr.  noir  de  Hg2S  insol.  dans 

HCl. 

Sulfhydr.  cVammon.  Pr.  noir  insol.  excès. 

Ae.  ehlor hydrique. .  Pr.  blanc  de  HgSCP. 

Bases  alcalines   Pr.  noir  de  Hg20. 

lodure  de  potass. . .  Pr.  vert  jaunâtre  de  Hgsp. 

^^i^re   Dépôt  de  mercure  métallique. 

Sels  mercuriques. 

Hydrog.  sulfuré. . . ,  Pr.  noir  de  HgS  insol.  dans  HCl. 

Sulfhyd.  d'ammon..  Pr.  noir  insol.  excès. 

Ae.  chlor hydrique. .  Rien. 

Bases  alcalines, ....  Pr.  jaune  de  HgO. 

lodure  de  potass. . .  Pr.  rouge  de  HgP  sol.  excès. 

Cuivre. .   Dépôt  de  mercure  métallique. 

Argent. 

360.  Propriétés.  —  L'argent  est  un  métal  blanc  jau- 
nâtre, extrêmement  brillant  et  susceptible  d'acquérir 
le  plus  vif  éclat  par  le  polissage. 


ARGENT 


341 


C'est,  après  l'or,  le  plus  malléable  et  le  plus  ductile 
de  tous  les  métaux  et  l'un  de  ceux  qui  conduisent  le 
mieux  la  chaleur  et  l'électricité.  Par  le  battage  au 
marteau,  on  peut  le  réduire  en  feuilles  de  un  millième 
de  millimètre  d'épaisseur  ;  on  en  fait  également  des  fils 
très  fins,  qui  servent  en  passementerie  et  dans  le  tis- 
sage des  étoffes  précieuses. 

L'argent  fond  à  950  degrés  et  se  volatilise  sensible- 
ment au  rouge  vif;  sa  densité  est  égale  à  10,47. 

L'argent  fondu  à  l'air  dissout  une  certaine  quantité 
d'oxygène,  qui  s'en  dégage  au  moment  où  il  com- 
mence à  se  solidifier  :  on  voit  alors  se  produire  dans 
la  masse  du  métal  une  effervescence  qui  détermine  à 
sa  surface  la  production  d'une  masse  de  petits  cra- 
éres,  projetant  des  gouttelettes  d'argent  fondu.  Ce 
phénomène,  qui  est  connu  sous  le  nom  de  rochage^ 
rend  le  moulage  de  l'argent  pur  impossible  ;  il  suffit, 
d'ailleurs,  d'une  très  petite  quantité  d'un  autre  métal 
pour  l'empêcher  et  les  alliages  monétaires  se  laissent 
mouler  avec  autant  de  perfection  que  les  autres  al- 
liages du  cuivre. 

L'argent  est  inaltérable  dans  l'air  ou  dans  l'oxygène, 
sous  la  pression  normale;  l'oxygène  comprimé,  à 
chaud,  et  l'ozone  humide,  à  froid,  l'oxydent  superfi- 
ciellement. 

Le  soufre  le  noircit,  dès  la  température  ordinaire, 
en  le  recouvrant  d'une  couche  mince  de  sulfure  d'ar- 
gent Ag2S  ;  Tair  chai^gé  d'acide  sulfhydrique  produit  le 
même  effet,  en  sorte  qu'il  est  impossible  de  se  servir 
d'argenterie  dans  les  établissements  de  bains  sulfu- 
reux. 

Le  chlore,  le  brome  et  l'iode  l'attaquent  superficiel- 
lement, à  froid,  et  profondément,  à  chaud,  en  donnant 
du  chlorure,  du  bromure  ou  de  l'iodure  d'argent,  sen- 
sibles à  Taction  de  la  lumière  ;  les  plaques  employées 
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dans  l'ancien  daguerréotype  se  préparaient  en  sou- 
mettant une  lame  de  cuivre  argenté  à  l'action  des  va- 
peurs d'iode. 

Les  acides  attaquent  l'argent  de  la  même  façon  que 
le  mercure  :  l'acide  azotique,  à  froid,  donne  des  va- 
peurs rutilantes  et  de  l'azotate  d'argent. 

2  Az03H  +  Ag  =  Az02  +  AzQSAg  +  H20 . 

L'acide  chlorhydrique  gazeux,  au  rouge  sombre, 
donne  de  l'hydrogène  et  du  chlorure  d'argent,  enfin 
l'acide  sulfurique  bouillant  donne  du  sulfate  d'argent 
et  de  l'anhydride  sulfureux.  ^  ; 

2Ag  +  2S04H2  =  S04Ag2  ^  S02  +  2H20. 

Les  alcalis  n'ont  aucune  action  sur  l'argent,  même 
au  rouge. 

L'argent  s'allie  par  fusion  à  presque  tous  les  mé- 
taux; on  emploie  surtout  ses  alliages  avec  le  cuivre 
(monnaies,  orfèvrerie)  et  avec  l'or  (vermeil),  parfois 
on  le  fait  entrer  dans  la  composition  du  bronze  des 
cloches,  dont  il  augmente  la  sonorité. 

L'amalgame  d'argent  peut  être  obtenu  cristallisé  en 
mettant  du  mercure  dans  une  dissolution  d'azotate 
d'argent  (arbre  de  Diane). 

Dans  toutes  ses  réactions  chimiques,  l'argent  se 
comporte  comme  un  métal  monovalent,  au  même  titre 
que  le  potassium  et  le  sodium. 

361.  Fabrication.  —  L'argent  se  trouve  à  l'état  natif, 
mélangé  d'ordinaire  à  du  sulfure  et  à  du  chlorure 
d'argent,  quelquefois  à  des  arséniosulfures  ou  anti- 
moniosulfures  complexes. 

Au  Mexique,  où  la  rareté  du  combustible  oblige  à 
opérer  autant  que  possible  à  froid,  on  extrait  l'argent 
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de  ses  minerais  par  la  métliode  suivante,  dite  de 
l'amalgamation  américaine. 

Le  minerai,  linement  broyé,  est  mélangé,  sur  le  sol, 
avec  du  sel  marin,  puis  mouillé  et  additionné  succes- 
sivement de  sulfate  de  cuivre  hvxii  (magistral)  ai 
mercure,  ce  dernier  par  doses  progressives.  Le  mé- 
lange, ou  tourte^  est  maintenu  constamment  humide 
et  de  temps  en  temps  piétiné  par  des  mules  ;  au  bout 
de  quelques  semaines,  l'argent  du  minerai  se  trouve 
transformé  en  amalgame,  que  l'on  sépare  facilement 
du  reste  du  mélange  par  l'eau,  en  raison  de  sa  grande 
densité  ;  il  ne  reste  plus  alors  qu'à  distiller,  dans  des 
cornues  en  fer,  pour  éliminer  le  mercure. 

La  mise  en  liberté  de  l'argent,  dans  la  méthode 
mexicaine,  est  due  à  l'action  réductrice  du  chlorure 
cuivreux  sur  le  sulfure  et  le  chlorure  d'argent  ;  le 
chlorure  cuivreux  provient  lui-même  de  la  réaction  du 
sel  marin  sur  le  sulfate  de  cuivre,  en  présence  de 
mercure. 

SO^Cu  +  2NaCl  =  S04Na2  +  CuCP. 
2CuC12  +  2Hg  =  Cu2  CP  +  Hg2C12. 
Cu2C12  +  Ag2S  =  Cu2S  +  2AgCl. 
Cu2C12  +  2AgCl  =  2CuC12  +  2Ag. 

A  Freyberg,  on  commence  par  griller  le  minerai 
avec  du  sel  marin,  de  manière  à  faire  passer  tout  le 
métal  précieux  à  l'état  de  chlorure,  puis  on  dissout  ce 
dernier  dans  un  excès  de  sel  marin  et  on  précipite  par 
le  fer  ou  le  cuivre,  qui  déplacent  l'argent,  moins 
oxydable  qu'eux. 

En  France  et  dans  beaucoup  d'autres  pays,  où  l'on 
ne  trouve  pas  de  minerais  d'argent,  on  peut  encore 
fabriquer  ce  métal  au  moyen  du  plomb  et  du  cuivre 
argentifères,  dont  nous  avons  décrit  plus  haut  le 
traitement. 
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Quand  l'argent  est  allié  d'or,  ce  qui  arrive  quelque- 
fois, on  le  dissout  dans  l'acide  sulfurique  bouillant, 
qui  laisse  l'or  à  l'état  de  pureté,  et  on  précipite  l'argent 
de  son  sulfate  au  moyen  du  cuivre. 

Usages.  —  L'argent  est  employé  surtout  comme 
métal  précieux;  on  s'en  sert  aussi  pour  argenter  toutes 
sortes  d'objets  et  pour  préparer  ses  différentes 
combinaisons  salines,  dont  quelques-unes  ont  une 
réelle  importance. 

362.  Argenture.  —  Pour  argenter  les  corps  non 
conducteurs,  entre  autres  le  bois,  le  papier  ou  le 
plâtre,  il  suffît  d'appliquer  à  leur  surface,  au  moyen 
|d'un  vernis  spécial,  de  minces  feuilles  d'argent  battu  : 
c'est  un  procédé  purement  mécanique. 
\  Pour  argenter  le  verre,  les  boules  de  jardin,  les 
glaces  ou  les  miroirs  de  télescopes,  on  emploie  un 
liquide  particulier,  susceptible  de  déposer  à  chaud  de 
l'argent  métallique  :  c'est  le  plus  souvent  un  mélange 
d'azotate  d'argent  avec  du  tartrate  d'ammoniaque  ou 
un  sucre  réducteur.  On  verse  ce  liquide  à  l'intérieur 
ou  sur  la  surface  de  l'objet  à  argenter  et  on  chauffe 
doucement  :  le  métal  s'applique  sur  le  verre  en  couche 
adhérente,  dont  on  peut  accroître  l'épaisseur  en 
répétant  plusieurs  fois  de  suite  la  même  opération. 

Enfin,  pour  argenter  les  métaux,  le  cuivre  ou  le 
maillechort  (fabrication  de  l'orfèvrerie  Ruolz  ou 
Christofie),  on  emploie  la  méthode  galvanique;  les 
objets,  bien  décapés,  sont  mis  en  communication  avec 
le  pôle  négatif  d'une  pile  et  plongés  dans  un  bain  de 
cyanure  d'argent,  dissous  dans  le  cyanure  de  potassium. 
L'électrode  positive  étant  formée  par  une  plaque 
d'argent  pur,  il  y  a  transport  de  métal  qui  vient 
former  sur  l'électrode  négative    une  couche  assez 
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solide  pour  supporter  le  polissage  et  aussi,  épaisse 
qu'on  le  désire. 

363.  Oxyde  d'argent  Ag^O.  —  L'oxyde  d'argent  est 
une  poudre  brune,  presque  insoluble  dans  l'eau  et 
très  facilement  décomposable  par  la  chaleur,  en 
oxygène  et  argent  métallique. 

On  l'obtient  sous  forme  d'hydrate  AgOH  en  préci- 
pitant l'azotate  d'argent  par  la  potasse,  à  froid  :  une 
très  légère  élévation  de  température  le  transforme 
immédiatement  en  oxyde  anhydre. 

L'oxyde  d'argent  forme  la  base  de  tous  les  sels 
d'argent;  il  sert  dans  les  laboratoires  pour  produire 
des  oxydations  ménagées. 

364.  Chlorure  d'argent  AgCl.  —  Le  chlorure  d'argent 
est  un  corps  blanc,  tout  à  fait  insoluble  dans  l'eau  et 
dans  les  acides,  mais  très  soluble  dans  l'ammoniaque, 
l'hyposulfite  de  sodium  et  les  cyanures  alcalins;  il 
fond  au  rouge  sombre  et  donne  par  refroidissement 
une  masse  amorphe,  jaunâtre,  que  les  anciens 
chimistes  appelaient  argent  corné  ou  lune  cornée. 

Le  chlorure  d'argent  devient  successivement  violet 
et  noir  à  la  lumière,  par  suite  d'une  légère  dissociation  ; 
c'est  lui  qui  forme  la  partie  sensible  des  papiers 
photographiques  ordinaires. 

On  le  prépare  par  double  décomposition,  entre 
l'azotate  d'argent  et  le  chlorure  de  sodium. 

AzO^Ag  4- NaCl     AzO^Na  +  AgCl. 

365.  Bromure  d'argent  AgBr.  —  Ce  corps  possède  à 
peu  près  toutes  les  propriétés  physiques  et  chimiques 
du  chlorure  d'argent;  il  n'en  diffère  que  parce  qu'il 
est  très  légèrement  jaunâtre. 
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Associé  à  la  gélatine,  sous  forme  d'émulsion,  il  est 
extraordinairement  sensible  à  l'action  de  la  lumière  : 
c'est  avec  lui  qu'on  fait  les  photographies  dites  instan- 
tanées, dont  le  temps  de  pose  peut  être  inférieur  à 
un  millième  de  seconde. 

On  le  prépare  de  la  même  manière  que  le  chlorure 
d'argent,  en  décomposant  l'azotate  d'argent  par  le 
bromure  de  potassium. 

366.  lodure  d'argent  Agi.  —  C'est  un  corps  jaune, 
insoluble  dans  l'eau,  dans  les  acides  et  dans  l'ammo- 
niaque, mais  soluble  encore  dans  l'hyposulfîte  et  dans 
le  cyanure  de  potassium. 

Il  est  moins  sensible  à  la  lumière  que  le  chlorure  et 
le  bromure  d'argent;  on  le  fait  néanmoins  entrer  dans 
la  composition  du  collodion  des  photographes. 

Il  se  prépare  comme  les  précédents,  en  précipitant 
une  solution  d'azotate  d'argent  par  l'iodure  de  potas- 
sium. 


367.  Cyanure  d'argent  AgCy  ou  AgCAz.  —  C'est  un 
corps  blanc,  semblable  au  chlorure  d'argent,  très 
soluble  comme  lui  dans  le  cyanure  de  potassium',  mais 
insensible  à  l'action  de  la  lumière;  on  s!en  sert  pour 
former  les  bains  d'argenture  du  procédé  Ruolz  et  on 
l'obtient  en  précipitant  l'azotate  d'argent  par  la 
quantité  juste  nécessaire  de  cyanure  de  potassium. 

368.  Azotate  d'argent  AzQSAg.  —  L'azotate  ou 
nitrate  d'argent  est  un  beau  sel  blanc,  très  bien 
cristalhsé,  soluble  dans  l'eau  et  fusible  un  peu  au- 
dessous  du  rouge,  sans  décomposition.  On  profite  de 
cette  circonstance  pour  le  mouler  en  baguettes  cylin- 
driques, que  les  chirurgiens  emploient,  sous  le  nom 
de  pierre  infernale,  pour  cautériser  les  chairs. 
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Au  rouge,  l'azotate  d'argent  se  décompose  en  ne 
laissant  comme  résidu  que  de  l'argent  métallique. 

On  peut  obtenir  de  l'azotate  d'argent  pur  en  dissol- 
vant l'argent  vierge  dans  l'acide  azotique,  mais  on 
préfère  ordinairement  préparer  ce  sel  avec  les  vieux 
bijoux  ou  les  vieilles  pièces  de  monnaie  d'argent,  qui 
ont  moins  de  valeur  :  on  obtient  alors  un  mélange 
d'azotate  d'argent  et  d'azotate  de  cuivre.  Pour  les 
séparer,  on  calcine  doucement  le  mélange,  de  manière 
à  détruire  tout  l'azotate  de  cuivre  sans  toucher  à  l'azo- 
tate d'argent,  puis  on  reprend  par  l'eau  qui  ne  dissout 
que  ce  dernier  et  laisse  un  résidu  d'oxyde  de  cuivre 
noir  insoluble. 

369.  Caractères  des  sels  d'argent. 

Hydrogène  sulfuré   Pr.  noir  de  Ag^g  insol. 


dans  les  acides. 


Suif  hydrate  df  ammonia- 
que  


Pr.  noir  de  Ag^S  insol. 
dans  un  excès. 


Ae.  ehlorhydrique  et  chlo- 
rures solubles  


Pr.   blanc  de  AgCl  sol. 


dans  AzH^,  insol.  dans 


Bases  alcalines  fixes 
Ammoniaque  


Az03H. 
Pr.  brun  de  AgOH. 
Pr.   brun   sol.   dans  un 


lodure  de  potassium 


excès. 

Pr.  jaune  de  Agi  insol. 


dans  AzH3  et  AzO^H. 


Or. 


370.  Propriétés.  —  L'or  est  un  métal  jaune  rou- 
geâtre,  doué  d'un  très  vif  éclat,  que  l'on  peut  recon- 
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naître  immédiatement  à  son  poids  considérable  ;  il  a 
en  effet  pour  densité  19,26. 

L'or  est  le  plus  malléable  et  le  plus  ductile  de  tous 
les  métaux  :  on  en  fait,  par  battage  au  marteau,  des 

feuilles  de  jq^qq  de  millimétré  d'épaisseur,  qui  lais- 
sent passer  la  lumière  et  paraissent  bleu  verdâtres  par 
transparence. 

L'or  est  très  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de 
l'électricité;  il  fond  vers  1050  degrés  et  se  volatilise 
un  peu  au  rouge  blanc. 

L'or  est  inoxydable  à  toute  température  et  sous  toutes 
les  pressions  ;  le  fluor,  le  chlore  et  le  brome  sont  les 
seuls  métalloïdes  qui  l'attaquent  à  froid  :  il  se  trans- 
forme alors  en  triflùorure,  trichlorure  ou  tribromure 
d'or. 

Aucun  acide,  pris  isolément,  n'a  d'action  sur  lui  ; 
l'eau  régale  le  dissout,  à  cause  du  chlore  qu'elle  ren- 
ferme. 

L'or  s'allie  par  fusion  à  presque  tous  les  autres  mé- 
taux; on  n'utilise  guère,  en  pratique,  que  ses  alliages 
avec  le  cuivre  et  Targent. 

L'amalgame  d'or  sert  pour  dorer  les  métaux:  les 
dentistes  l'emploient  quelquefois  pour  plomber  les 
dents. 

L'or  est  trivalent  dans  la  plupart  de  ses  composés. 

371.  Fabrication.  —  L'or  se  trouve  à  l'état  natif,  sous 
forme  de  masses  compactes  {pépites)  ou  de  paillettes, 
disséminées  dans  du  sable  ou  des  roches  siliceuses. 
On  le  rencontre  surtout  en  Californie,  en  Australie  et 
dans  le  sud  de  l'Afrique. 

Pour  l'extraire  de  ses  minerais,  on  broie  ceux-ci 
avec  du  mercure,  de  manière  à  transformer  l'or  qui 
s'y  trouve  en  amalgame,  que  l'on  distille  ensuite,  ou 
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bien  on  les  traite  par  le  cyanure  de  potassium,  qui 
dissout  le  métal  précieux,  et  on  précipite  la  liqueur 
ainsi  obtenue  par  le  zinc. 

372.  Dorure.  —  On  dore  le  bois  et  le  plâtre  par  ap- 
plication, en  collant  à  leur  surface  des  feuilles  d'or 
battu.  Pour  dorer  les  métaux,  on  procède  par  électro- 
lyse,  comme  pour  l'argenture  galvanique,  en  employant 
comme  bain  une  dissolution  de  chlorure  d'or  dans  le 
cyanure  de  potassium,  ou  bien  par  la  méthode  dite 
dorure  au  mercure;  dans  ce  cas,  on  recouvre  les  ob- 
jets d'amalgame  d'or  et  on  chauffe  au  rouge  sombre, 
pour  volatiliser  le  mercure. 

La  dorure  au  mercure  est  une  industrie  des  plus 
insalubres,  à  cause  des  vapeurs  de  mercure  qui  se 
répandent  dans  l'atmosphère,  à  toutes  les  phases  de 
l'opération,  et  surtout  au  moment  où  l'on  décompose 
l'amalgame  d'or  par  la  chaleur. 

373.  Chlorupes  d'or.  —  On  en  connaît  deux  :  le  pro- 
tochlorure AuCl  et  le  trichlorure  AuCP;  le  dernier 
seul  est  intéressant. 

Le  trichlorure  d'or  est  un  sel  jaune,  très  soluble,  qui 
se  décompose  à  200  degrés  en  chlore  et  protochlorure, 
et  au  rouge  en  chlore  et  or  spongieux  (mousse  d'or)! 

Il  se  combine  facilement  aux  chlorures  alcalins, 
pour  donner  des  chlorosels,  connus  sous  le  nom  de 
ehloraurates,  dont  la  formule  générale  est  AuCm. 
Avec  un  mélange  de  chlorure  stanneux  et  de  chlorure 
stannique  il  donne  un  précipité  brun  qui  sert  à  la 
peinture  sur  porcelaine,  sous  le  nom  de  pourpre  de 
Cassius. 

On  le  prépare  en  dissolvant  l'or  métallique  dans 
l'eau  régale  et  on  l'emploie  en  photographie  pour 
virer  les  épreuves  positives. 

CHIMIE  20 


330 


MÉTAUX 


374.  Caractères  des  sels  d'or. 


Ac.  suif  hydrique  

Sulfhydrate  d'ammoniaque 


Pr.  brun  de  Au^S^. 
Pr .  brun  soluble 
dans  un  excès. 


Chlorures  de  potassium  et  d'ain- 

monium  

Sulfate  ferreux  


Rien. 

Pr.  rouge  brun  d'or 
pulvérulent. 


Platine. 


375.  Propriétés.  —  Le  platine  est  un  métal  blanc 
bleuâtre,  assez  semblable  comme  aspect  à  l'aluminium, 
très  malléable  et  très  ductile,  fusible  seulement  au 
chalumeau  oxhydrique,  à  1775  degrés,  et  volatil  dans 
l'arc  voltaïque,  à  3500  degrés.  On  se  sert,  pour  fondre 
de  grandes  quantités  de  platine,  de  fours  en  chaux 
dont  le  dôme  est  percé  d'une  ouverture,  par  laquelle 
on  introduit  le  bec  du  chalumeau,  et  dont  le  fond  est 
creusé  pour  recueillir  le  métal  en  fusion.  M.  H.  Sainte- 
Claire-Deville,  au  cours  de  ses  recherches  sur  les 
métaux  de  la  mine  de  platine,  a  réussi  à  fondre  de 
cette  manière ,  en  une  seule  opération,  300  kilo- 
grammes de  platine  iridié,  qui  est  moins  fusible 
encore  que  le  platine  pur. 

Le  platine  est  le  plus  lourd  de  tous  les  métaux  après 
l'iridium;  sa  densité  est  égale  à  21,5. 

Le  platine  est  essentiellement  poreux,  même  lors- 
qu'il a  été  fondu  ou  forgé  ;  l'hydrogène  le  traverse 
avec  la  plus  grande  facilité,  à  chaud,  et  d'une  manière 
générale  il  condense,  un  peu  à  la  manière  du  charbon, 
un  grand  nombre  de  gaz.  Ces  gaz  occlus  dans  le  pla- 
tine sont  plus  actifs  qu'à  l'état  libre,  en  sorte  que  ce 
métal  facilite  par  sa  seule  présence  beaucoup  de  réac- 
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tions  chimiques  :  un  fil  de  platine  préalablement 
chauffé  reste  rouge  dans  un  mélange  d'air  et  de  gaz 
d'éclairage  ou  de  vapeurs  d'éther  {lampe  sans  flamme), 
parce  qu'il  se  produit  dans  ses  pores  une  combustion 
active  qui  dégage  de  la  chaleur. 

La  mousse  et  le  noir  de  platine,  qui  sont  du  platine 
très  divisé,  agissent  encore  plus  énergiquement  que 
le  métal  compact  et  peuvent  enflammer  un  jet  d'hy- 
drogène s'échappant  dans  l'air  par  la  haute  tempéra- 
ture qu'ils  prennent  à  son  contact. 

Le  platine  est  inoxydable  comme  l'or;  le  soufre  a 
peu  de  prise  sur  lui,  mais  le  phosphore,  l'arsenic, 
le  bore  et  le  silicium  s'y  combinent  facilement,  à  chaud, 
pour  donner  des  corps  beaucoup  plus  fusibles  que  le 
platine  pur;  il  en  résulte  qu'un  creuset  de  platine  se 
perce  si  on  le  chauffe  au  rouge  en  présence  d  une 
trace  de  phosphore  ou  de  silicium. 

Aucun  acide  n'attaque  le  platine  à  l'état  isolé;  l'eau 
régale  seule  le  dissout,  plus  lentement  que  l'or,  en  le 
transformant  en  tétrachlorure  de  platine. 

Le  platine  n'est  pas  attaqué  par  le  mercure,  mais  il 
peut  s'allier  avec  quelques  autres  métaux,  notamment 
avec  le  plomb,  l'argent,  l'or  et  l'iridium;  le  platine 
iridié  est  le  plus  résistant,  au  point  de  vue  chimique, 
des  métaux  malléables;  c'est  pour  cette  raison  qu'on 
l'a  choisi  pour  confectionner  le  mètre  étalon  et  ses 
différentes  copies. 

Le  platine  est  nettement  tétravalent. 

376.  Fabrication.  —  Le  platine  se  retire  d'un  minerai 
particulier  qui  se  trouve  sous  forme  de  pépites  ou  de 
grains  dans  les  monts  Ourals,  et  qui  est  un  mélange 
complexe  de  platine,  d'iridium,  de  rhodium,  de  palla- 
dium, de  ruthénium,  d'osmium,  d'or,  de  cuivre  et 
même  de  fer,  tous  à  l'état  métallique.  Pour  cela,  on 
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attaque  le  minerai  jusqu'à  refus  par  l'eau  régale, 
de  manière  à  transformer  tous  ses  métaux  attaquables 
en  chlorures  :  il  reste  seulement  un  résidu  d'os- 
miure  d'iridium,  absolument  insoluble  dans  l'eau 
régale.  On  ajoute  alors  un  excès  de  sel  ammoniac, 
qui  précipite  tout  le  platine  à  l'état  de  chloroplatinate 
d'ammonium,  ainsi  qu'une  partie  de  l'iridium  ;  ce  pré- 
cipité donne  à  la  calcination  de  la  mousse  de  platine, 
mélangée  avec  un  peu  d'iridium,  que  l'on  forge  au 
rouge  blanc  et  que  l'on  façonne  ensuite  au  marteau, 
comme  le  cuivre. 

On  peut  aussi  fondre  directement  le  minerai  au 
chalumeau  oxhydrique,  mais  le  métal,  contenant  alors 
davantage  d'iridium,  est  plus  cassant;  en  outre,  cette 
fusion  dégage  des  vapeurs  abondantes  d'acide  osmique, 
provenant  de  l'oxydation  de  l'osmium  du  minerai,  qui 
sont  extrêmement  dangereuses  à  respirer  et  qui  atta- 
quent énergiquement  les  yeux. 

Usages.  —  Le  platine  sert  à  fabriquer  les  appareils 
à  concentrer  l'acide  sulfurique,  ainsi  que  les  capsules, 
les  creusets  et  tous  les  ustensiles  que  Ton  emploie 
dans  les  laboratoires  pour  faire  des  calcinations  ou 
chauffer  les  acides  énergiques. 

377.  Chlorure  de  platine  PtCl^.  —  Le  chlorure  de 
platine  est  un  sel  rouge  brun  qui  se  combine  aisé- 
ment avec  un  excès  d'acide  chlorhydrique,  pour 
former  Vaeide  ehloroplatinique  PtC16H2.  Il  est  très 
soluble  dans  l'eau  et  se  dissocie  par  la  chaleur  en 
chlore  et  mousse  de  platine. 

L'acide  ehloroplatinique  donne  avec  les  bases  alca- 
lines des  sels  caractéristiques  ;  les  chloroplatinates  de 
potassium  et  d'ammonium  sont  des  précipités  jaunes, 
presque  complètement  insolubles  dans  l'eau. 
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Le  chlorure  de  platine  se  prépare  en  traitant  le  pla- 
tine par  l'eau  régale  ;  il  sert  en  photographie  et  comme 
réactif,  dans  les  laboratoires,  pour  reconnaître  les 
sels  de  potassium. 

378.  Caractères  des  sels  de  platine. 

Ac.  suif  hydrique   Précipité  brun,  surtout 

à  chaud. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.,    Pr.  brun  soluble  dans 
/  un  excès. 

Chlorure  de  potassium   Précipité  jaune  de  chlo- 

roplatinate  PtC16K2. 
Chlorhydrate  d'ammoniaque.    P.  jaune  de  chloropla- 

tinate  PtC16(AzH^)2. 
Sulfate  ferreux   Rien. 
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SÉRIE  GRASSE 


CHAPITRE  PREMIER 
GÉNÉRALITÉS 

379.  Définition.  —  Au  commencement  de  ce  siècle, 
la  chimie  organiqne  comprenait  seulement  l'étude  des 
composés  que  l'on  rencontre  dans  l'organisme  des 
êtres  vivants,  végétaux  ou  animaux;  à  cause  de  leur 
origine,  ces  composés  portaient  eux-mêmes  le  nom  de 
matières  organiques  ou  principes  immédiats^  et  on 
les  considérait  comme  caractéristiques  de  la  vie,  à  ce 
point  qu'on  croyait  leur  reproduction  impossible,  au 
laboratoire. 

Aujourd'hui  on  appelle  matières  organiques  toutes 
les  combinaisons  du  carbone,  sans  exception,  et  leur 
étude  rentre  dans  le  cadre  de  la  chimie  générale,  dont 
elle  ne  saurait  être  séparée.  Leur  synthèse  est  pos- 
sible et  leurs  transformations  sont  soumises  aux  mêmes 
lois  que  celles  des  matières  minérales. 

Les  méthodes  expérimentales  seules  devront  être 
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légèrement  modifiées,  car,  par  suite  de  leur  compo- 
sition, les  matières  organiques  sont  combustibles  et, 
par  conséquent,  très  altérables;  il  nous  faudra  donc, 
sous  peine  de  les  détruire  entièrement,  ne  les  sou- 
mettre jamais  qu'à  des  actions  ménagées  et  choisir 
avec  soin  les  réactifs  dont  nous  aurons  à  faire  usage 
au  cours  de  leur  étude. 

380.  Composition  des  matières  organiques.  —  Les 

matières  organiques,  par  définition,  renferment  toutes 
du  carbone;  on  y  trouve  en  outre  de  l'hydrogène,  de 
l'oxygène,  de  l'azote  et,  par  exception,  du  chlore,  du 
brome,  de  l'iode,  du  soufre  ou  du  phosphore,  qui 
viennent  y  prendre  la  place,  par  voie  de  substitution, 
d'une  quantité  équivalente  d'hydrogène,  d'oxygène  ou 
d'azote. 

Elles  sont  rarement  plus  que  quaternaires  et,  par 
conséquent,  présentent  une  grande  uniformité  dans 
leur  composition  qualitative;  c'est  ce  qui  permet  d'en 
faire  l'analyse  élémentaire  par  une  seule  et  même 
méthode  générale,  que  nous  décrirons  plus  tard,  au 
chapitre  réservé  à  l'analyse  chimique. 

381.  Formules  brutes;  leur  détermination.  —  De 

même  qu'en  chimie  minérale,  les  formules  représen- 
tatives des  corps  organiques  ont  pour  objet  de  donner 
la  composition  exacte  de  leur  molécule,  mais  elles  ont 
ici  plus  d'importance  encore,  parce  que  l'isomérie  et 
la  polymérie  sont  extrêmement  fréquentes  en  chimie 
organique,  et  qu'il  importe  de  savoir  distinguer  les 
différentes  matières  qui  donnent  à  l'analyse  les  mêmes 
résultats. 

Nous  indiquerons  donc  d'abord  la  marche  à  suivre 
pour  trouver  la  formule  d'une  matière  organique,  dont 
la  composition  élémentaire  est  supposée  connue. 
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Exemple  I.  —  Lorsqu'on  fait  l'analyse  de  Valdéhyde 
formique,  de  Vaeide  acétique  et  du  glucose^  on  trouve 
que  ces  trois  corps  ont  exactement  la  même  compo- 
sition centésimale  et  qu'ils  renferment,  pour  100  parties 
en  poids  : 

Carbone   40,00 

Hydrogène  >   6,67 

Oxygène   53,33 

Le  poids  atomique  du  carbone  étant  12,  le  nombre 
des  atomes  de  carbone  contenus  dans  100  parties  d'al- 
déhyde formique,  d'acide  acétique  ou  de  glucose  sera 
40 

nécessairement  —  ~  3,33. 

Le  nombre  des  atomes  d'hydrogène  sera  de  même 

53  33 

égal  à  6,67  et  celui  des  atomes  d'oxygène  à   ^'^  =3,33. 
La  formule  cherchée  pourrait  donc  s'écrire  : 

Q333H6670333^ 

mais  les  trois  coefficients  qui  s'y  trouvent  sont  des 
multiples  exacts  de  333,  ce  qui  permet  de  la  réduire  à 
la  forme  CH-Q,  qui  est  sa  plus  simple  expression,  ou 
à  un  multiple  quelconque  (CH^O)^  de  cette  forme. 

Pour  trouver  la  formule  vraie  des  trois  corps  pré- 
cédents, il  ne  nous  reste  donc  qu'à  déterminer  le  coeffi- 
cient n;  pour  cela,  il  suffit  de  connaître  le  poids  molé- 
culaire correspondant,  car,  si  nous  représentons  ce 
poids  moléculaire  par  M,  on  doit  avoir  nécessairement 

M  =  n  (12  +  2  +  16),  d'où  l'on  tire  ^  =  ^. 

ou 

Dans  le  cas  de  l'aldéhyde  formique  et  de  l'acide  acé- 
tique, qui  sont  volatils,  le  poids  moléculaire  se  déduira 
de  la  densité  de  la  vapeur,  en  suivant  la  règle  d'Am- 
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père.L'aldéliyde  formique  ayantpourdensité  de  vapeur 
1,04,  son  poids  moléculaire  est  égal  à  1,04X^8,88  =  30. 
Dès  lors  n  =  1  et  la  véritable  formule  de  l'aldéhyde 
formique  est  CH^O. 

La  densité  de  vapeur  de  l'acide  acétique  est  égale  à 
2,07;  ce  corps  a  donc  pour  poids  moléculaire  60;  en 
conséquence,  n~2  et  la  formule  cherchée  est  C^H^O^. 

Pour  le  glucose,  qui  n'est  pas  volatil,  il  est  impos- 
sible de  suivre  la  règle  d'Ampère,  mais  on  peut  alors 
faire  usage  de  la  loi  de  Raoult.  On  trouve  par  expé- 
rience qu'une  solution  renfermant  10  grammes  de 
glucose  pour  100  grammes  d'eau  se  congèle  à  —  1^,05; 
le  poids  moléculaire   du  glucose  est  alors  égal  à 

19X10 
1,05 

Par  suite,  n  =  6,  d'où  il  suit  que  la  formule  du  glu- 
cose devra  s'écrire  C^H^^Qe. 

Exemple  II.  —  L'analyse  montre  que  la  nicotine  a 
pour  composition  : 

Carbone  c  74,07 

Hydrogène  . .  .  ,   8,64 

Azote   17,29 

Divisant,  comme  nous  l'avons  fait  ci-dessus,  chacun 
de  ces  nombres  par  le  poids  atomique  correspon- 
dant, nous  trouvons,  comme  première  approximation, 
C6nH864Azi23^  qui  se  réduit  à  C^ffAz,  si  l'on  divise 
tout  par  123. 

D'autre  part  la  nicotine  a  pour  densité  de  vapeur 
5,61  ;  son  poids  moléculaire  est,  par  conséquent,  égal  à 
5,61  X 28,88  —  162,  nombre  double  de  celui  qu'exprime 
la  formule  précédente  ;  on  devra  donc  doubler  celle-ci 
et  écrire  la  nicotine  C^^Hi^Az^. 
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Exemple  III.  —  Le  nitrohenzène  renferme  : 

Carbone   58,54 

Hydrogène   4,06 

Oxygène   26,02 

Azote   11,38 

et  a  pour  densité  de  vapeur  4,25. 

En  suivant  toujours  la  même  marche,  on  trouve 
comme  quotients  les  nombres  488,  406,  163  et  81,  dont 
le  dernier  divise  tous  les  autres  ;  on  pourra  donc  re- 
présenter le  nitrobenzène  par  la  formule  C^H^AzO^,  et 
comme  le  poids  qu'elle  représente  se  trouve  être  égal 
au  poids  moléculaire  .calculé  4,25  X  28,88  =  123,  cette 
formule  est  bien  celle  qui  convient  au  corps  en  ques- 
tion. 

Cas  particuliers.  —  Lorsqu'un  corps  n'est  pas  vo- 
latil et  qu'on  ne  peut  le  dissoudre  dans  aucun  liquide 
facilement  congelable,  la  détermination  du  poids  mo- 
léculaire et  par  suite  celle  de  la  formule  vraie  devient 
plus  difficile  ;  cependant,  on  y  arrive  encore  quelque- 
fois d'une  manière  détournée,  en  cherchant  par 
exemple  dans  quelles  proportions  ce  corps  se  com- 
bine à  un  autre  de  poids  moléculaire  connu.  C'est 
ainsi  que  l'on  peut  trouver  la  véritable  formule  de 
la  quinine^  qui  n'est  pas  soluble  dans  l'eau  et  n'est  pas 
volatile. 

L'analyse  conduit,  pour  cette  substance,  à  l'expres- 
sion simplifiée  C^oH^^^zO;  mais,  par  expérience,  on 
constate  que  la  quinine  s'unit  à  l'acide  chlorhydrique 
dans  le  rapport  de  100  à  11,26;  on  doit  donc  avoir 
100      (CioHi2AzO)^        120  +  12  +  14+16  ^, 

îï;26== — Hcr^==^ — 35;5+î — 

tire  n  =  2. 

La  formule  de  la  quinine  est  par  suite  C^^H^^Az^O^. 
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Quand  aucune  de  ces  méthodes  n'est  applicable  et 
qu'il  est  impossible  de  trouver  la  vraie  valeur  du  poids 
moléculaire,  la  formule  reste  indéterminée;  c'est  le 
cas  de  ïamidon  et  de  la  cellulose  (C^HioQ^J^  qui 
n'émettent  pas  de  vapeurs,  ne  se  dissolvent  dans  au- 
cun réactif  simple  et  enfin  ne  donnent  pas  de  combi- 
naisons définies. 

Remarque.  —  Pour  les  matières  organiques  dont  le 
poids  moléculaire  est  connu,  les  calculs  précédents 
peuvent  être  effectués  en  sens  inverse  :  on  peut,  par 
exemple,  calculer  d'abord  les  poids  respectifs  de  car- 
bone, d'hydrogène,  d'oxygène  et  d'azote  qui  entrent 
dans  une  molécule,  puis  diviser  chacun  de  ces  nombres 
par  le  poids  atomique  des  corps  simples  correspon- 
dants; on  obtiendra  ainsi  immédiatement  les  coeffi- 
cients qui  affectent  leur  symbole  dans  la  formule 
cherchée. 

Si  nous  appliquons  cette  règle  au  cas  du  nitroben- 
zène,  déjà  cité,  il  vient  : 


Carbone 


123  X  58,54 
100 


72 


C6. 


Hydrogène 


123  X  4,06 
100 


5 


H5. 


Azote 


123X11,38 
100 


14 


Az. 


Oxygène 


123X^^,02 
100 


32 


02. 


ce  qui  est  nécessairement  conforme  au  résultat  pré- 
cédemment obtenu. 


382.  Formules  de  constitution.  —  Les  formules  brutes 
sont  insuffisantes  en  chimie  organique,  à  cause  des 
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isoméries  qui  s'y  rencontrent  à  chaque  instant;  aussi 
a-t-on  l'habitude  d'y  joindre  toujours  des  formules  de 
constitution,  qui  offrent  le  double  avantage  d'expliquer 
les  isoméries  et  de  mettre  en  évidence  les  fonctions 
chimiques  du  corps  qu'elles  représentent. 

Ces  formules  de  constitution  sont,  comme  toutes  les 
autres,  basées  sur  la  valence,  c'est-à-dire  la  capacité 
de  saturation  des  éléments  ;  on  a  l'habitude  de  figurer 
ces  valences  par -autant  de  traits,  qui  relient  entre 
eux  les  différents  corps  simples  ou  les  radicaux  qui 
forment  la  molécule. 

Deux  atomes  de  carbone  tétravalents  peuvent 
échanger  entre  eux  une,  deux  ou  trois  valences  ;  on 
exprime  ce  fait  en  disant  qu'ils  sont  unis  par  une 
liaison  simple^  double  ou  triple. 

Dans  tous  les  cas,  il  faut  bien  se  rappeler  que  l'équi- 
libre moléculaire  n'est  possible  que  si  toutes  ces  va- 
lences sont  saturées,  de  quelque  manière  que  ce  soit, 
et  on  doit  tenir  grand  compte  de  cette  remarque  dans 
l'écriture  des  formules  de  constitution,  qui  autre- 
ment deviendraient  absurdes. 

Dans  le  cas  particulier  des  hydrocarbures,  il  n'en 
saurait  exister  qui  renferment  un  nombre  impair 
d'atomes  d'hydrogène,  puisque  la  valence  du  carbone 
est  paire  et  qu'il  faut  nécessairement  un  nombre  pair 
d'atomes  monovalents  pour  le  saturer. 

383.  Hypothèse  du  tétraèdre.  —  On  sait  par  expé- 
rience que  les  quatre  valences  du  carbone  sont  iden- 
tiques entre  elles  ;  elles  doivent  donc  être  disposées 
symétriquement  autour  de  l'atome  de  carbone  central; 
en  d'autres  termes,  les  points  d'attache  de  cet  atome, 
avec  les  éléments  qui  le  saturent  doivent  être  situés, 
dans  l'espace,  sur  une  même  sphère  et  à  égale  distance 
les  uns  des  autres.  Or,  ces  quatre  points  figurent  les 
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sommets  d'an  tétraèdre  régulier  inscrit  dans  la  sphère 
en  question,  d'où  l'idée,  émise  pour  la  première  fois 
par  MM.  Le  Bel  et  Van't  Hoff,  do  représenter  géomé- 
triquement les  corps  organiques  par  un  tétraèdre 
dont  l'atome  de  carbone  occupe  le  centre,  et  aux  som- 
mets duquel  sont  placés  les  divers  éléments  qui  s'y 
trouvent  unis. 

_  Cette  hypothèse  ne  préjuge  d'ailleurs  absolument 
rien  sur  la  forme  de  l'atome  de  carbone  central  qui 
peut  être  quelconque  et,  en  fait,  ne  saurait  être  dé- 
terminée. 

Quand  deux  atomes  de  carbone  s'unissent  en  échan- 
geant une  simple  liaison,  on  suppose  que  leurs  tétra- 
èdres représentatifs  ont  un  sommet  commun  ;  quand 
au  contraire,  ils  sont  unis  par  une  double  ou  une 
triple  liaison,  on  admet  que  les  tétraèdres  ont  une 
arete  ou  une  base  commune,  ce  qui  naturellement 
supprime  deux  ou  treis  des  valences  primitivement 
disponibles. 

^  Les  schémas  suivants,  choisis  parmi  les  plus  simples 
donnent  une  idée  des  formules  géométriques  qui  ré- 
sultent de  l'hypothèse  du  tétraèdre. 


Ethylùne. 


Ces  formules  ne  sont  employées  que  pour  rendre 
compte  de  certaines  isoméries  spéciales  qu'il  serait 
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impossible  d'expliquer  autrement  ;  nous  aurons  occa- 
sion d'y  revenir  à  propos  des  corps  qui  possèdent  le 
pouvoir  rotatoire. 

En  général  on  les  remplace  par  leur  projection  sur 
un  plan,  ce  qui  les  ramène  aux  formules  de  constitu- 
tion ordinaires.  ^ 

Les  hydrocarbures  dont  nous  avons  donne  ci-dessus 
les  formules  tétraédriques  s'écrivent  alors,  plus  sim- 
plement, 


H  — C-iC— H 

Acétylène. 

384.  Méthodes  employées  pour  l'étude  de  la  chimie 
organique.  Classification.  —  Au  point  de  vue  expéri- 
mental il  n'existe  que  deux  méthodes  permettant  de 
déterminer  la  nature  exacte  d'une  matière  organique 
définie  :  la  méthode  analytique^  qui  consiste  à  dédou- 
bler cette  matière  en  d'autres  plus  simples,  déjà 
connues,  et  la  méthode  synthétique^  qui  consiste  à 
partir  des  éléments  et  à  les  grouper,  par  une  suite  de 
réactions  convenablement  choisies,  en  une  molécule 
complexe.  Cette  méthode,  fondée  par  M.  Berthelot, 
est  infiniment  plus  féconde  que  l'autre  et  elle  a  permis 
de  créer  une  multitude  de  matières  organiques  artifi- 
cielles, qui  n'existent  et  ne  sauraient  prendre  nais- 
sance dans  aucun  organisme. 

Mais,  pour  l'enseignement,  il  est  préférable  de  suivre 
un  autre  ordre  :  nous  choisirons  ici  celui-là  même  que 
nous  avons  déjà  suivi  en  chimie  minérale,  c'est-à-dire 
l'ordre  de  la  classification  en  familles  naturelles,  qui 
est  plus  clair  et  surtout  d'une  exposition  plus  rapide. 


H                 H    H  H  H 

I                  II  II 

H  — C  — H  H  — C  — C  — H  C=::C 

I                  I      I         ~  I  I 

H                 H    H  H  H 

Méthane.                 Éthane.  Éthylène. 
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Nous  diviserons  d'abord  toute  la  chimie  organique 
en  deux  parties,  la  série  grasse  eiVd.  série  aromatique, 
dont  les  caractères  sont  nettement  distincts. 

La  série  grasse  comprend  tous  les  corps  dont  la 
formule  de  constitution  représente  une  chaîne  ouverte, 
c'est-à-dire  une  suite  d'atomes  de  carbone  liés  seule- 
ment à  leurs  voisins  immédiats;  les  corps  suivants 
appartiennent  à  la  série  grasse  : 

CH\ 

CYP  -  COm  \CH  -  CH2  -  CH^OH. 

Acide  acétique.  Alcool  amylique. 

On  range  au  contraire  dans  la  série  aromatique  tous 
les  corps  dont  la  formule  de  constitution  renferme  une 
chaîne  fermée  ou  un  noijau  cijcUque,  c'est-à-dire  une 
suite  d'atomes  de  carbone  réunis  suivant  un  contour 
polygonal  ;  ce  contour  est  d'ailleurs  le  plus  fréquem- 
ment en  forme  d'hexagone,  ainsi  que  le  montrent  les 
formules  suivantes. 


CH  CH      CH  CH       CH  CH 

G  /  \  C 


Hc,/  Y"         Y  "^1 

CH  CH      CH  CH       CH  CH 

Benzène.  Naplitalône.  Anthracène. 


G\ 


CH 

GH 


La  série  grasse  et  la  série  aromatique  comprennent 
à  leur  tour  un  certain  nombre  de  familles,  en  général 
parallèles,  .qui  correspondent  à  autant  de  fonctions 
spéciales  ;  la  plus  simple  est  la  fonction  hydrocarbure, 
c'est  par  elle  que  nous  commencerons  ;  nous  exami- 
nerons ensuite  les  corps  ternaires  hydrocarbonés, 
puis  les  combinaisons  organiques    de    l'azote,  qui 
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peuvent  être  ternaires  ou  quaternaires,  suivant  les 
cas. 

Les  corps  ternaires  comprennent  les  alcools,  les  al. 
cléhydes,  les  acétones,  les  acides,  les  éthers-oxijdes  et 
les  éthers-sels;  les  composés  organiques  azotés  se  sub- 
divisent enfin  en  aminés,  amides  et  nitriles. 

Dans  une  même  famille  de  corps  homologues,  c'est- 
à-dire  ayant  la  même  fonction  chimique,  le  point 
d'ébuUition  s'élève  progressivement  à  mesure  que  le 
poids  moléculaire  devient  plus  considérable,  en  sorte 
qu'un  quelconque  de  ses  représentants  est  toujours 
moins  volatil  que  celui  qui  le  précède  et  plus  volatil 
que  celui  qui  vient  immédiatement  après. 

La  température  de  fusion,  chez  les  corps  organiques 
solides  régulièrement  classés,  varie  de  la  même  ma- 
nière et  avec  la  même  régularité. 


CHAPITRE  II 
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385.  Définition,  classification.  —  On  appelle  hydro- 
carbures de  la  série  grasse  les  composés  hydrogénés 
acycliqiies  du  carbone  ;  leur  nombre  n'a  théorique- 
ment pas  de  limite,  à  cause  de  la  faculté  singulière 
que  possède  le  carbone  de  se  polymériser  jusqu'à  l'in- 
hni. 

On  les  classe  en  deux  grands  groupes,  qu'on  appelle 
hydrocarbures  saturés  hydrocarbures  non  saturés 
ou  incomplets. 

Les  premiers  sont  ceux  dans  lesquels  toutes  les  affi- 
nités du  carbone  sont  satisfaites;  les  autres  sont  ceux 
dont  la  chaîne  renferme  des  liaisons  multiples,  doubles 
ou  triples.  Les  hydrocarbures  incomplets  se  subdi- 
visent à  leur  tour  en  hydrocarbures  divalents,  tétra- 
valentSy  hexavalents,  etc.,  suivant  que  l'ouverture  de 
leurs  liaisons  multiples  rend  deux,  quatre  ou  six  va- 
lences disponibles  sur  le  carbone. 

"LWiexajie  normal  CH3-CH2-CH2-CH2-CH2-CH3  est  un 
hydrocarbure  saturé  parce  que  chacun  des  six  atomes 
de  carbone  qui  le  composent  a  ses  quatre  affinités  sa- 
tisfaites ;  Yhexylène  CH3-CH2-CH2-CH2-CH=CH2,  le 
diall-yle  CH2.^CH-CH2-CH2-CH=CH2  et  le  dipropar- 
rjyle  CH=C-CH2-CH2-C^CH  sont  au  contraire  des 
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hydrocarbures  incomplets,  respectivement  di,  tétra  et 
octovalents. 

On  dit  qu'un  hydrocarbure  est  à  chaîne  normale  ou 
à  chaîne  arborescente^  suivant  que  la  ligne  qui  joint 
ses  atomes  de  carbone  est  droite  ou  bifurquée  ;  l'hexy- 
lène,  le  diallyle  et  le  dipropargyle  dont  nous  venons 
de  donner  les  formules  sont  des  carbures  normaux;  le 

méthtjlhutane  ^][^3>CH-CÎI2_CH3  et  le  diméthylpro- 

pane  CH^-C-CH^  sont  des  carbures  arborescents. 
I 

386. Isomérie.— L'existence  de  ces  chaînes  normales 
ou  arborescentes  donne  lieu  à  un  grand  nombre  d'iso- 
méries  chez  les  hydrocarbures  dont  le  poids  molécu- 
laire est  un  peu  élevé  ;  on  conçoit,  en  effet,  que  les 
atomes  de  carbone  qui  constituent  le  noyau  de  leur 
molécule,  puissent  y  prendre  une  foule  de  positions 
.différentes,  dont  chacune  correspond  à  un  corps  dis- 
tinct et  bien  défini.  '  • 

Nous  verrons  par  la  suite  de  nombreux  exemples  de 
ce  genre  d'isorhérie,  dite  de  position. 

Dans  tous  les  cas,  il  est  facile,  à  l'aide  des  formules 
développées,  de  prévoir  le  nombre  des  isomères  théo- 
riquement possibles  d'un  hydrocarbure  quelconque. 

387.  Radicaux  alcooliques.  —  Dans  la  formule  des 
hydrocarbures,  on  rencontre  à  chaque  instant  les 
groupes  C2H5,  C^H^  etc.,  C^W^+\  qui  jouent 

vis-à-vis  du  reste  de  la  molécule,  le  rôle  d'un  corps 
simple  monovalent  ;  on  les  appelle  radicaux  alcoo- 
liques parce  qu'on  les  retrouve  dans  la  molécule  de 
tous  les.  alcools  monoatomiques. 
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Ils  sont  aussi  nombreux  que  ces  derniers  et,  en  con- 
séquence, sont  l'objet  d'une  nomenclature  spéciale 
dont  nous  aurons  souvent  .occasion  , de  faire  usage.^ 

Le  tableau  suivant  donne  la  liste  des  dix  premiers 
radicaux  alcooliques  à  chaîne  normale,  qui  sont  les 
plus  importants. 

CH3.  .    Méthtjle.    Hextjle. 

cm-  .    Ethijle.  C'H^s   Hepttjle. 

.    Propijle,  C^Hi^   Octtjle. 

C'^H^  .    Butijle.    Nonyle, 

C^H^i.    Pentijle  ou  Amijle.    C^oH'^i   Decyle, 

On  voit  que,  à  partir  du  cinquièm^e  terme,  la  pre- 
mière partie  de  leurs  noms  indique  le  nombre  d'atomes 
de  carbone  qu'ils  renferment  ;  leur  commune  termi- 
naison yle  est  caractéristique. 

Les  radicaux  alcooliques  n'existent  pas  à  l'état  libre 
parce  que  les  valences  du  carbone  n'y  sont  qu'incom- 
plètement saturées  ;  quand  on  cherche  à  les  extraire 
d'une  quelconque  de  leurs  combinaisons,  ils  doublent 
immédiatement  leur  molécule  et  passent  ainsi  à  l'état 
d'hydrocarbures  saturés. 

Hydrocarbures  saturés  ou  forméniques  C^W^'r'^. 

388.  Composition,  nomenclature.  —  La  formule  géné- 
rale des  hydrocarbures  saturés  découle  immédiatement 
de  leur  définition;  considérons  en  effet  une  file  de^ 
atomes  de  carbone,  réunis  par  une  seule  valence  et 
saturés  exactement  par  la  quantité  nécessaire  d'hy- 
drogène, 

CH3-CH2-CH2-CH2-.  -CH2-CH3. 


On  voit  que  chacun  de  ces  atomes  de  carbone  en 
prend  deux  d'hydrogène,  sauf  les  extrêmes  qui  en 
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fixent  trois;  la  molécule  tout  entière  renferme  donc 
CnR2n  +  2^  et  nous  aurons  la  formule  particulière  à 
chacun  des  termes  de  la  série  en  remplaçant  dans 
cette  expression ,  l'indéterminée  n  par  la  'suite  des 
nombres  entiers  successifs. 

La  valeur  de  n  étant  quelconque,  il  existe  théorique- 
ment une  infinité  d'hydrocarbures  de  ce  genre,  tant 
normaux  qu'arborescents  ;  on  forme  le  nom  des  pre- 
miers de  la  même  manière  que  celui  des  radicaux 
alcooliques,  en  remplaçant  la  terminaison  yle  par  ane. 
Les  autres  portent  le  nom  de  l'hydrocarbure  normal  à 
plus  longue  chaîne  qui  existe  dans  leur  molécule  ;  on 
indique  en  préfixe  la  nature  des  radicaux  alcooliques 
qui  y  sont  fixés  et  on  précise  leur  situation  par  un 
numéro  d'ordre,  qui  n'est  autre  que  le  rang  de  l'atome 
de  carbone  auquels  ils  sont  unis. 

Exemples  : 

^pj3>CH-CH2-CH3   MéthyUhutane. 

CH3^  ^„  ^CH2-CH3 

ç^3^CM-LH<^jj2_cH3"-  Mé^hyl  2  éthyl  3  pentane. 

Les  isoméries  sont  nombreuses  dans  la  classe  des 
hydrocarbures  saturés  et  on  ne  compte  pas  moins  de 
357  formes  possibles  du  corps  Ci2H26. 

A  titre  d'exemple,  nous  donnons  ci-après  les  for- 
mules de  structure  des  isomères  du  butane,  du  pentane 
et  de  l'hexane. 

,  L  Carbures  C^Hio  :  deux  formes  possibles. 

L  CH3-CH2-CH2-CH3   Butane  normal, 

^'  CH3^^^~^^^'^   Méthylpropane. 
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II.  Carbures  C^H^^  :  trois  formes  possibles. 

I 

1.  CH3-CH2-CH^-CH2-CH3          Pentane  normal. 

2.  ^^3>CH-CH2-CH3   Méthijl-butane. 

CH3-^^"^CH3 Dlméthtjlpropane. 

III.  Carbures  C^H^^  :  cinq  formes  possibles. 

1.  CH3-CH2-CH2-CH2-CH2-CH3.  Hexane  normal 

2.  ^g3>CH-CH2-CH2-CH3          Méthyl  2  pentane, 

3.  ^^^"^|[3>CH~CH2-CH3  ....  Méthtjl  3  pentane. 

CH3  CH3 

4.  Qp^3>CH-CH<Qpj3   Dlméthtjl  2.3  butane. 

^'  CH3'^^^CH3~^^   *  ^-^  butane. 

Le  tableau  ci-après  donne  la  liste  des  dix  premiers 
hydrocarbures  saturés,  avec  le  point  d'ébullition  des 
produits  normaux  et  le  nombre  de  leurs  isomères. 

389.  Propriétés. —  Les  hydrocarbures  saturés  sont 
des  corps  gazeux,  liquides  ou  solides,  suivant  la  gran- 
deur de  leur  poids  moléculaire,  insolubles  dans  l'eau, 
mais  solubles  les  uns  dans  les  autres  et,  d'une  manière 
générale,  solubles  dans  la  plupart  des  liquides  inflam- 
mables. 

21. 
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POINTS 

AT  f\  HJf  T>  T>  T? 

JNOMBRbi 

FORMULES. 

d'ébullition. 

d'isomères  . 

IVTot  Vi  Cl  n  o 

GH* 

—  1640 

1 

—  90° 

1 

—  17° 

1 

4-  lo 

2 

370 

.3 

68" 

5 

C7H16 

98«» 

9 

G8H'8 

1240 

18 

C9H20 

150» 

3j 

Ql0n22 

1730 

75 

Ils  sont  eux-mêmes  éminemment  combustibles  et 
brûlent  à  l'air  avec  une  flamme  d'autant  plus  éclairante 
qu'ils  renferment  davantage  de  carbone;  leur  combus- 
tion complète  donne  exclusivement  de  la  vapeur  d'eau 
et  de  l'anhydride  carbonique. 

Ce  sont  tous  des  corps  très  stables  qui  résistent  à 
l'action  de  l'acide  sulfurique,  de  l'acide  azotique  et  du 
brome,  à  froid. 

Le  chlore,  sous  l'action  de  la  lumière  ou  à  chaud,  les 
modifie  par  substitution,  en  déplaçant  l'hydrogène;  il 
y  a  alors  dégagement  d'acide  chlorhydrique,  ainsi  que 
le  montre  l'équation  générale  suivante  : 

CnWn  +  2     2pCl  ==  pHCl  +  C^H2«  +  2 -pCIp. 

Jamais,  enfin,  ils  ne  s'unissent  par  addition  à  aucun 
-réactif. 

Cet  ensemble  de  caractères  permet  de  reconnaître 
aisément  les  hydrocarbures  saturés  et  même  de  les 
séparer  de  leurs  mélanges  avec  les  hydrocarbures  in- 
complets. 
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390.  Préparation,  état  naturel.  —  Il  n'existe  pas  de 
méthode  générale  simple  pour  préparer  les  hydrocar- 
bures forméniques,  mais  on  les  rencontre  en  abon- 
dance dans  le  pétrole  de  Pensylvanie,  d'où  il  est  facile 
de  les  extraire  par  distillation  fractionnée. 

Nous  n'étudierons  parmi  eux  que  le  méthane  et  le 
pétrole,  ce  dernier  au  point  de  vue  seulement  de  ses 
applications  pratiques. 

Méthane  CH^ 

391.  Propriétés.  —  Le  méthane,  que  l'on  appelle 
aussi /orméne,  hydrogène  protocarboné,  gaz  des  ma- 
rais ou  grisou,  est  un  gaz  incolore,  inodore  et  sans 
saveur,  de  densité  0,556;  il  est  très  peu  soluble  et 
très  difficile  à  liquéfier:  c'est  l'un  des  anciens  gaz 
permanents  de  Faraday. 

Sous  la  pression  atmosphérique,  le  formène  liquide 
bout  à  —  164  degrés  ;  son  point  critique  est  situé  à 
—  82  degrés,  sous  une  pression  de  55  atmosphères. 

On  le  reconnaît  à  ce  qu'il  brûle  à  l'air  avec  une 
flamme  pâle,  en  donnant  de  l'acide  carbonique  et  de 
la  vapeur  d'eau. 

CH4  4-40=:C02  +  2H20. 

Le  méthane  donne,  avec  l'oxygène  et  même  l'air 
atmosphérique,  un  mélange  violemment  explosif  ;  c'est 
lui  qui  est  cause  de  ces  accidents  terribles  que  les 
mineurs  appellent  coups  de  grisou. 

Pour  éviter  autant  que  possible  l'inflammation  de  ce 
gaz,  dans  les  mines  grisouteuses,  on  fait  usage  de 
lampes  particulières,  dites  lampes  de  sûreté,  dans 
lesquelles  l'air  extérieur  ne  peut  pénétrer  qu'en  tra- 
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versant  une  toile  métallique  très  fine,  qui  arrête  la 
flamme  au  passage. 

On  attribue  actuellement  la  plupart  des  coups  de 
grisou  à  l'emploi  des  explosifs,  dynamite  ou  autres, 
avec  lesquels  on  détache  les  blocs  de  charbon. 

Le  meilleur  moyen  de  reconnaître  la  présence  du 
méthane  dans  l'air  des  galeries  de  mines,  consiste  à 
faire  parler  avec  cet  air  un  tuyau  sonore,  rigoureuse- 
ment accordé  d'avance  avec  un  autre,  dans  lequel  on 
envoie  de  l'air  pur  ;  la  plus  petite  quantité  de  grisou, 
en  diminuant  la  densité  du  gaz,  établit  entre  les  deux 
tuyaux  un  désaccord  qui  se  traduit  par  des  battements 
caractéristiques. 

Les  oxydants,  le  brome  et  l'iode  n'ont  pas  d'action 
sur  le  méthane  ;  le  chlore  l'attaque  lentement  à  froid, 
sous  l'influence  de  la  lumière'  diffuse,  en  donnant 
toute  une  série  de  produits  de  substitution,  dont  quel- 
ques-uns sont  fort  importants. 

CH^  +  2C1  =:HC1  +  CH3C1  {Chlorure  de  mèthyle.) 
CH^-f  4C1=2HC1  +  CH2C12  {Chlorure  de  méthylène.) 
CH^  +  6C1  =  3HC1  +  CHCP  {Chloroforme.) 
CH4  4-8C1  =  4HC1  +  CC14  {Tétrachlorure  de  carbone.) 

Le  chloroforme  ou  trichlorométhane,  en  particulier, 
est  un  liquide  dense,  insoluble  dans  l'eau,  qui  bout  à 
Gl  degrés  et  se  congèle  vers  —  80  degrés;  ses  vapeurs, 
dont  l'odeur  est  assez  agréable,  déterminent,  lorsqu'on 
les  respire  en  quantité  suffisante,  une  anesthésie  com- 
plète du  système  nerveux  sensitif. 

La  potasse  alcoolique  décompose  le  chloroforme  en 
donnant  un  mélange  de  chlorure  et  de  formiate  de 
potassium. 


CHCP  +  4K0H     3KC1  +  CH02K  +  2H20. 
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On  le  prépare  en  distillant,  dans  de  grands  alambics, 
un  mélange  d'alcool  et  de  chlorure  de  chaux;  il  sert 
comme  anesthésique  en  chirurgie  et  comme  dissolvant 
dans  les  laboratoires. 

On  emploie  aussi  l^eaucoup,  comme  cieatrisant^ 
riodoforme  CHI^  qui  se  prépare  en  traitant  Talcool  ou 
l'acétone  par  l'iode,  en  présence  d'alcali. 

Au  rouge  ou  au  soleil  le  chlore  décompose  entière- 
ment le  méthane,  en  donnant  de  l'acide  chlorhydrique 
et  un  dépôt  de  noir  de  fumée. 

CH^+4C1=:4HC1-J-  C. 

392.  Préparation.  —  Le  méthane  se  prépare  ordinai- 
rement par  le  procédé  de  M.  Dumas,  en  chauffant 
au  rouge  sombre,  dans  une  cornue  de  grès  ou  de  fer, 
un  mélange  d'acétate  de  sodium  sec  et  de  chaux 
sodée. 

C2H302Na  +  NaOH  =  C03Na2  +  CH^. 

Le  gaz  qui  se  dégage  renferme  des  vapeurs  d'acétone 
et  une  petite  quantité  d'hydrocarbures  incomplets  ;  on 
le  purifie  en  le  faisant  passer  dans  des  flacons  laveurs 
renfermant  de  l'acide  sulfurique,  du  brome  et  de  la 
potasse  caustique. 

393.  Synthèse.  —  M.  Berthelot  a  effectué  la  syn- 
thèse du  méthane  en  dirigeant  sur  du  cuivre  chauffé 
au  rouge,  dans  un  tube  de  porcelaine,  un  courant 
d'acide  sulfhydrique  saturé  de  vapeurs  de  sulfure  de 
carbone. 

8Cu  +  2H2S  +  CS2  =z  4Cu2S  -f  CH\ 

Etat  naturel.  —  Le  méthane  s'échappe  en  abon- 
dance des  puits  de  pétrole  nouvellement  forés;  il  est 
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alors  possible  de  le  recueillir  et  de  l'utiliser,  comme 
le  gaz  ordinaire,  au  chauffage  ou  à  l'éclairage. 

Il  se  dégage  spontanément  dans  les  mines  de  houille, 
ainsi  que  nous  l'avons  vu  plus  haut  ;  il  s'en  produit 
pendant  la  distillation  sèche  de  tous  les  charbons  na- 
turels, et  le  gaz  d'éclairage  en  renferme  plus  de  la 
moitié  de  son  volume.  Enfin,  le  méthane  prend  nais- 
sance dans  l'action  de  certains  ferments  anaérobies 
sur  les  substances  végétales;  c'est  pour  cela  qu'il  s'en 
dégage  de  la  vase  des  marais,  en  même  temps  que  de 
l'azote  et  de  l'acide  carbonique,  et  qu'on  en  trouve 
dans  l'atmosphère  interne  d'un  tas  de  fumier. 

Le  méthane  pur  n'a  aucun  usage. 

394.  Pétrole.  —  Le  pétrole  d'Amérique,  ainsi  que 
MM.  Pelouze  et  Cahours  l'ont  fait  voir  en  1864,  est  un 
mélange  de  tous  les  hydrocarbures  saturés  à  chaîne 
normale;  il  se  trouve  enfermé,  souvent  à  haute  pres- 
sion, dans  des  poches  souterraines  qu'il  faut  percer 
pour  en  faire  sortir  le  contenu  ;.les  puits  d'exploitation 
dégagent  d'abord  une  grande  quantité  de  gaz,  qui  re- 
présentent les  premiers  termes  de  la  série  forménique 
(méthane,  éthane  et  propane),  puis  livrent  passage 
à  une  colonne  jaillissante  de  pétrole  proprement  dit, 
qu'on  emmagasine  dans  de  vastes  réservoirs.  Quand 
la  pression  intérieure  est  devenue  trop  faible  pour 
chasser  le  liquide  au  dehors,  on  achève  de  vider  les 
poches  au  moyen  de  pompes  aspirantes  et  foulantes. 

Par  une  suite  de  distillations  fractionnées  il  est  fa- 
cile, au  laboratoire,  d'isoler  chacun  des  hydrocarbures 
qui  constituent  le  pétrole  brut;  dans  l'industrie  on  se 
contente  de  le  séparer  en  un  petit  nombre  de  parties 
dont  les  plus  importantes  sont  : 

1°  Uéther  de  pétrole^  qui  bout  de  30  à  90  degrés  et 
sert  principalement  au  dégraissage  des  étoffes.  C'est 
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un  liquide  extrêmement  inflammable,  qui  ne  doit  être 
manié  en  grand  qu'avec  les  plus  grandes  précautions  ; 

2*^  1^'essence  minérale:  c'est  encore  un  liquide  très 
inflammable,  qui  bout  de  90  à  125  degrés,  et  dont  on 
se  sert  pour  l'éclairage,  dans  des  appareils  spéciaux; 

3^  L'huile  de  pétrole  (Oriflamme^  LuGiline^  etc.)  ordi- 
naire pour  lampes,  qui  bout  de  150  à  280  degrés  et  est 
par  conséquent  beaucoup  moins  volatile  et  moins  dan- 
gereuse que  les  produits  précédents; 

4°  U huile  minérale,  que  l'on  emploie,  pure  ou  mé- 
langée avec  des  huiles  ordinaires,  au  graissage  des 
machines  ; 

5^  La  vaseline,  matière  pâteuse  qui  remplace  la 
graisse  dans  une  foule  de  ses  applications,  surtout  en 
médecine  ; 

6^  La  paraffine,  corps  solide,  facilement  fusible  et 
combustible,  qui  sert  comme  isolant  et  aussi  à  fabri- 
quer les  bougies  transparentes. 

Il  ne  reste  plus  dans  les  chaudières,  après  que  tous 
ces  produits  ont  successivement  distillé,  qu'un  résidu 
bitumineux  que  Ton  utilise,  sous  le  nom  de  brai,  à  la 
fabrication  des  briquettes. 

A  part  les  applications  qui  viennent  d'être  citées,  le 
pétrole  brut  peut  servir  au  chaufî^age  dans  les  foyers 
industriels;  à  poids  égal,  il  donne  en  brûlant  plus  de 
chaleur  que  les  meilleurs  charbons. 

Hydrocarbures  divalents  ou  éthyléniques  C^H2^(i). 

395.  Composition,  nomenclature.  —  Les  hydrocarbures 
divalents  sont  ceux  dont  la  molécule  renferme  une 


(1)  On  les  appelle  aussi  oléfines  parce  que  leur  premier 
terme,  l'éthylène,  portait  autrefois  le  nom  de  gaz  oléflant. 
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double  liaison  ;  ils  diffèrent  donc  des  hydrocarbures 
saturés  parce  qu'ils  contiennent  deux  atomes  d'hydro- 
gène de  moins  et  en  conséquence  répondent  tous  à  la 
formule  brute  C'^H^^. 

Leur  formule  générale  de  structure  peut  s'écrire 
R  —  CH  z=  CH  —  R',  si  l'on  désigne  par  R  et  R'  deux 
radicaux  alcooliques  quelconques. 

Les  oléfines  se  présentent  sous  les  trois  états,  sui- 
vant la  grandeur  de  leur  poids  moléculaire  ;  ils  sont 
tous  volatils  et  très  combustibles  ;  leur  flamme  est  plus 
éclairante  que  celle  des  hydrocarbures  forméniques 
parce  qu'ils  renferment  relativement  plus  de  carbone. 

Ils  sont  en  général  attaqués  par  les  corps  oxydants 
et  absorbables  par  l'acide  sulfurique  ;  le  chlore  et  le 
brome  s'y  combinent,  molécule  à  molécule,  pour 
donner  des  produits  d'addition  saturés. 

CnR2n  _|_  2Br  =:  C^H2nBr2. 

Il  en  est  de  même  avec  l'acide  bromhydrique  et 
l'acide  iodhydrique,  qui  les  changent  en  bromures  ou 
en  iodures  de  radicaux  alcooliques. 

C^H2^  +  HBr  =  C«       +  1  Br. 

A  haute  température  l'acide  iodhydrique  les  trans- 
forme en  hydrocarbures  saturés,  avec  mise  en  liberté 
d'iode. 

C^H2^  _j_  2HI  =  21  +  C^H2«  +2. 

L'hydrogène,  en  présence  de  mousse  de  platine, 
produit  le  même  effet,  vers  le  rouge  sombre. 

Ces  combinaisons  par  addition  s'expliquent,  dans 
l'hypothèse  du  tétraèdre,  en  admettant  que  les  deux 
arêtes  communes  qui  figurent  la  double  liaison  se 
séparent,  de  manière  à  ne  plus  conserver  qu'un  seul 
point  de  contact. 

Il  résulte  de  là  que  les  deux  atomes  qui  s'ajoutent  à 
la  molécule  éthylénîque  sont  nécessairement  fixés  sur 
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deux  atomes  de  carbone  voisins  et  que  le  bromure 
d'étliylène  ordinaire  doit  s'écrire,  en  formule  déve- 
loppée, CH-'Br  — CH^Br. 


Br  Br 


Éthylène.  Bromure  d'éthylène. 


La  facilité  avec  laquelle  se  produisent  ces  combi- 
naisons distingue  nettement  les  olélines  des  hydrocar- 
bures saturés. 

On  forme  le  nom  des  oléfines  à  chaînes  normales 
en  ajoutant  la  terminaison  ène  à  celui  des  radicaux 
alcooliques  correspondant;  quelquefois,  pour  simpli- 
fier, on  supprime  même  la  syllabe //Z. 

Le  premier,  c'est-à-dire  celui  qui  répond  à  nr=l, 
n'existe  pas  à  l'état  libre,  par  la  raison  bien  simple 
que  pour  établir  une  double  liaison  il  faut  au  moins 
deux  atomes  de  carbone.  On  le  rencontre  néanmoins 
en  combinaison,  soit  avec  des  corps  simples,  soit  avec 
d'autres  radicaux,  et  alors  on  l'appelle  méthylène. 

Les  principaux  hydrocarbures  divalents  à  chaîne 
normale  susceptibles  d'existence  sont  donc  les  sui- 


vants : 

Ethylène  ou  èthène   C-H^ 

Propylène  ou  propène   C^H^. 

Butylène  ou  butène   C^H^. 

Pentylène  ou  pentène   C^H^o. 

Hexylène  ouhexene.   C^H^^. 

Heptylène  ou  hepjtène   C^H^^. 

Octylène  ou  oetène   C^H^e, 

Nonylène  ou.  nonène   C^H^^^  ^^^^ 


378  CHIMIE  ORGANIQUE 

A  chacun  d'eux  correspond  un  certain  nombre 
d'isomères,  différant  les  uns  des  autres  par  la  place  de 
la  double  liaison  ou  par  la  nature  de  la  chaîne,  qui 
peut  être  arborescente  au  lieu  d'être  linéaire. 

Le  tableau  suivant  donne  les  formules  de  consti- 
tution des  trois  carbures  C^H^  et  des  cinq  carbures 
C^H^o  théoriquement  possibles. 

I.  Hydrocarbures  C^H^. 

1.  CH2  —  CH-CH*^-CH3. ........    Butène  1. 

2.  CH3-CH  =  CH-CH3   Butène  2. 

3.  QH3>^  =  CH2   Méthyl  propène, 

II.  Hydrocarbures  C^H^o. 

1.  CH2  =  CH-CH2-CH2-CH3....    Pentène  1. 

2.  CH3-CH  =  CH-CH2-CH3   Pentène  2. 

3.  ^^3)C-CH2-CH3   Méthyl  2  butène  1. 

t 

4.  Q§3>C  =  CH-CH3   Méthyl  2  butène  2. 

5.  ^^3>CH-CH  r=  CH2   Méthyl  2  butène  3. 

396.  Préparation.  —  Les  hydrocarbures  divalents 
•  peuvent  s'obtenir  tous  par  une  même  méthode  géné- 
rale, qui  consiste  à  chauffer  l'alcool  monoatomàque 
correspondant  avec  de  l'acide  sulfurique  ou  du  chlo- 
rure de  zinc,  qui  lui  enlèvent  les  éléments  de  l'eau. 


C^H2  ^  +  20  =  H20  +  C^W' 
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Ce  sont  tous  des  produits  artificiels,  qui  ne  se  ren- 
contrent jamais  à  l'état  libre  dans  la  nature;  nous 
n'étudierons  en  détail  que  le  premier  d'entre  eux, 
l'éthylène  Cm^. 

Ethylène  Cm^, 

397.  Propriétés.  —  L'éthylène,  que  l'on  appelle  aussi 
hydrogène  bicarhoné  ou  gaz  oléfiant,  est  un  gaz  inco- 
lore, sensiblement  inodore  et  sans  saveur,  que  l'on 
reconnaît  à  ce  qu'il  brûle  avec  une  belle  flamme 
blanche,  non  fuligineuse,  en  donnant  de  l'acide  car- 
bonique et  de  l'eau. 

C2H4-f  60r=2C02-f-2H20. 

Il  a  pour  densité  0,976  et  se  liquéfie  à  0  degré  sous 
une  pression  de  40  atmosphères  ;  à  l'état  liquide  il 
bout  à  —  102  degrés  sous  la  pression  normale  et  vers 
—150  degrés  dans  le  vide.  MM.  Cailletet,  Wroblewski 
et  Olszewski  l'ont  employé  comme  réfrigérant  dans 
leurs  expériences  sur  la  liquéfaction  de  Toxygène. 

L'éthylène  est  peu  soluble  dans  l'eau,  qui  n'en  ab- 
sorbe que  le  quart  de  son  volume  à  0  degré. 

Les  oxydants  l'attaquent  en  donnant,  suivant  les 
cas,  de  l'acide  formique  ou  de  l'acide  oxalique. 

L'hydrogène,  en  présence  de  mousse  de  platine,  ou 
l'acide  iodhydrique,  à  haute  température,  le  changent 
en  éthane. 

'C2H4  +  2H=C2H6. 

Le  chlore,  le  brome,  l'iode  et  leurs  hydracides,  à 
basse  température,  s'y  combinent  par  addition  pure 
et  simple. 

C2H4  +  2C1  =  C2H^C12  {chlorure  d'éthylène). 
C^H^  +  HI  ==  C2H5I  {iodure  d'éthyle). 
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Le  chlorure  d'éthylène  ou  cUehloréthane  1.2  est  un 
liquide  incolore  que  l'on  appelait  autrefois  huile  des 
Hollandais  ;  c'est  la  production  facile  de  ce  composé 
qui  a  valu  à  l'éthylène  son  ancien  nom  de  gaz  olè- 
fiant. 

Le  chlore,  au  rouge  ou  au  soleil,  décompose  com- 
plètement l'éthylène,  pour  donner  du  charbon  et  de 
l'acide  chlorhydrique  ;  la  réaction  a  lieu  avec  flamme. 

C2H4-f-4Cl  =  4HCl  +  2C. 

Enfin  l'acide  sulfurique  absorbe  lentement  ce  gaz, 
pour  former  le  bisulfate  d'éthijle  ou  acide  sulfovi- 
nique  SO'^H(C2H5)  (Berthelot). 

398.  Préparation.  —  On  prépare  l'éthylène  en  chauf- 
fant vers  200  degrés,  dans  un  ballon  de  verre,  un  mé- 


Fig.  67.  —  Préparation  de  l'éthylène. 

lange  d'alcool  et  d'acide  sulfurique,  qui  joue  le  rôle 
de  déshydratant  (fig.  67) . 


C2H60  =  H20  +  C2H\ 

Alcool.  Ethyléne. 
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Le  gaz  qui  se  dégage  entraîne  avec  lui  des  vapeurs 
d'éther  et  renferme  souvent  un  peu  d'acide  carbo- 
nique et  d'acide  sulfureux;  on  le  purifie  en  le  faisant 
passer  dans  des  flacons  laveurs  à  potasse  et  à  acide 
sulfurique  concentré. 

399.  Synthèse.  —  M.  Berthelot  a  effectué  lasyntlièse 
de  rélhylène  en  chauffant  dans  une  cloche  courbe, 
en  présence  de  mousse  de  platine,  un  mélange  à  vo- 
lumes égaux  d'hydrogène  et  d'acétylène. 

C2H2  +  2Hz=.C2H^ 

Acétylène.  Ethylène. 

^  L'éthylène  pur  n'a  aucun  usage  ;  il  existe  en  pe- 
tite quantité  dans  le  gaz  de  la  houille,  qui  lui  doit  en 
partie  son  pouvoir  éclairant. 

Hydrocarbures  tétravalents  C«H2«-2. 

400.  Composition,  nomenclature.  —  Les  hydrocar- 
bures tétravalents  sont  ceux  qui  peuvent  s'unir  à 
quatre  atomes  d'un  corps  simple  monovalent  quel- 
conque ;  ils  renferment  quatre  atomes  d'hydrogène 
de  moins  que  les  hydrocarbures  saturés  et  répondent 
par  suite  à  la  formule  générale  C«H2/^-2. 

On  les  classe  en  deux  grands  groupes  :  les  hydro- 
carbures diéthy Uniques,  qui  sont  caractérisés  par 
deux  doubles  liaisons  semblables  à  celle  que  nous 
avons  admise  plus  haut  dans  la  molécule  de  l'éthylène 
ordinaire,  et  les  hydrocarbures  acét(jléniques,  qui 
renferment  comme  l'acétylène  une  triple  liaison  entre 
atomes  de  carbone  voisins. 

Les  hydrocarbures  acétyléniques  sont  tous  compris 
dans  l'expression  générale  R-—  CZz  C  —  R'. 
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Dans  la  nomenclature  des  composés  diéthyléniques 
on  exprime  cette  fonction  par  le  prélixe  diène  ;  dans 
celle  des  hydrocarbures  acétyléniques  on  adopte  la 
terminaison  ine. 

Tous  ces  corps  sont  capables  de  fixer  une  ou  deux 
molécules  d'halogènes  pour  donner  un  dérivé  monoé- 
thylénique  ou  une  combinaison  saturée. 

CnW-n-''-  -[-  2Br  =:  C^H^'^-^Br^. 

Cette  dernière  réaction  est  caractéristique. 

Les  hydrocarbures  diéthyléniques  sont  assez  rares 
et,  en  général,  peu  intéressants  ;  nous  signalerons 
seulement  parmi  eux  le  crotonylène  ou  butadiène 
CH2  =  CH  —  CH  =  CH^  du  gaz  portatif  et  le  diallyle  ou 
hej^adiène  CH^^CH-CH^  — CH-^-CH=:.CH2,  qui 
se  forme  dans  l'action  du  sodium  sur  Viodure  d'alUjle 
ou  iodopropène  CH-— -CH  —  CH^I. 

Les  hydrocarbures  acétyléniques  se  distinguent  de 
leurs  isomères  diéthyléniques  par  lapropriété  qu'ils  pos- 
sèdent presque  tous  de  précipiter  les  sels  de  métaux 
lourds,  entre  autres  le  chlorure  cuivreux  ammoniacal, 
le  chlorure  de  mercure  ou  Tazotate  d'argent,  en  solu- 
tion alcoolique.  Les  plus  importants  d'entre  eux  sont 
l'acétylène  ou  éthine  CH;ECH  et  Vallylène  ou  pro- 
pine  CH3  —  CE  CH  ;  nous  n'examinerons  ici  que  le 
premier. 

Acétylène  C-YP, 

401.  Propriétés.  —  L'acétylène  est  un  gaz  incolore, 
d'une  odeur  forte,  un  peu  alliacée  et  caractéristique. 
Sa  densité  est  égale  à  0,92  ;  l'eau  en  absorbe  à  peu 
près  son  propre  volume,  à  la  température  ordinaire, 
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enfin  il  se  liquéfie,  à  0  degré,  sous  une  ])ression  de 
40  atnaosphères  environ. 

On  le  reconnaît  facilement  à  ce  qu'il  brûle,  dans 
une  éprouvette,  avec  une  flamme  éclairante  et  très 
fuligineuse,  ou  mieux  encore  à  ce  qu'il  donne,  avec 
une  solution  ammoniacale  de  clilorure  cuivreux,  un 
abondant  précipité  rouge  (ïaeétijluve  de  cuivre 
C2H2,Cu20. 

L'acétylène  est  endotliermique  et  se  décompose 
avec  explosion  sous  Tinfluence  d'un  autre  explosif; 
ses  mélanges  avec  l'air  détonent  avec  violence  au 
contact  d'un  corps  incandescent  ou  sous  l'effort  d'une 
compression  brusque. 

A  l'extrémité  d'un  tube  très  fin  ou  au  sortir  d'une 
fente  très  étroite,  l'acétylène  brûle  avec  une  flamme 
extrêmement  brillante,  dont  le  pouvoir  éclairant,  à 
volume  égal,  est  environ  15  fois  supérieur  à  celui  du 
gaz  ordinaire. 

Tous  les  oxydants  l'attaquent  ;  le  permanganate  de 
potassium,  en  particulier,  le  change  en  acide  oxalique 
C2H20^ 

Le  chlore  et  le  brome  s'y  combinent  vivement,  par 
addition,  pour  donner  des  dérivés  di  ou  tétrahalo- 
génés. 

C2H2  +  2Br==:C2H2Br2  {dibromure  d'acétylène). 
C2H2-f-4Br  =  C2H2Br'^  {tétrahi^omure  d'acétfjlène). 

L'iode,  en  présence  des  alcalis,  donne  avec  l'acé- 
tylène un  précipité  à: acétylène  diiodé  C212,  qu'un  ex- 
cès d'iode  change  en  éthylène  periodé  C2I^  {diiodo- 
forme  des  pharmaciens). 

L'hydrogène  et  l'acide  iodhydrique,  à  chaud,  trans- 
forment successivement  l'acétylène  en  éthylène  C2H4 
et  en  éthane  C2H6. 

L'azote  s'y  combine  directement,   sous  l'influence 
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des  étincelles  électriques,  pour  donner  l'acide  cyan- 
hydrique  CAzH. 

Les  sels  de  mercure,  d'argent,  et  mê.me  le  chlorure 
cuivreux,  en  solution  ammoniacale,  donnent  avec  lui 
des  précipités  caractéristiques,  que  l'on  désigne  vul- 
gairement sous  le  nom  à'aeétijlures  ;  enfin  l'acétylène 
se  condense,  lorsqu'on  le  chauffe  en  cloche  courbe  au 
rouge  sombre,  et  se  transforme  ainsi  en  une  suite  de 
polymères  appartenant  tous  à  la  série  aromatique,  et 
parmJ  lesquels  on  a  pu  caractériser  le  benzène  C^H^, 
le  clnnaiJiène  C^H^,  Vhydrare  de  naphtalène  C^oH^o  et 
Vliydrure  d'anthraeène  Ci^H^'*  (Berthelot). 

Cette  action  curieuse  de  la  chaleur  sur  l'acétylène 
rend  compte  de  la  présence  du  benzène  et  de  ses  dé- 
rivés dans  le  goudron  de  houille. 

402.  Préparation.  —  L'acétylène  se  prépare  en  trai- 
tant par  Teau  froide  un  carbure  alcalino-terreux  quel- 


Fig.  68.  —  Préparation  de  racclylènc. 


conque,  de  préférence  le  carbure  de  calcium  (Ma- 
quenne,  Moissan). 
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L'opération  s'effectue  dans;  un  petit  flacon  à  col  droit, 
muni  d'un  tube  à  robinet  et  d'un  tube  abducteur  dé- 
bouchant dans  la  cuve  n  morcui-e  (tig.  68). 

CaC^  +  2H-^0  =  CaiOH)^  -f  C^H^. 

On  peut  aussi  Tobtenir  en  profitant  de  ce  qu'il  prend 
naissance  dans  la  combustion  incomplète  du  gaz 
d'éclairage  ;  on  recueille  les  produits  gazeux  d'une 
pareille  combustion  et  on  les  envoie  dans  un  flacon 
laveur  renfermant  une  solution  ammoniacale  de  chlo- 
rure cuivreux  ;  il  se  forme  ainsi  de  l'acétylnre  de  cui- 
vre que  Ton  décompose  ensuite  par  l'acide  clilorhy- 
drique  étendu  et  bouillant. 

C^H^^Cu^O  -  2HC1  =  Cu^CP  -  H^O  —  C^H^. 

M.  Jungfleisch  a  construit  sur  ce  principe  un  appa- 
reil qui  permet  d'obtenir  des  quantités  notables  d'acé- 
tylène. 


Fig.  69.  —  Synthèse  de  l'acétylène. 


Il  s'en  forme  enfin  dans  la  distillation  de  la  houille 
et  généralement  dans  la  décomposition  pyrogénée  de 
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tous  les  hydrocarbures  ;  le  gaz  d'éclairage  en  ren- 
ferme des  traces.  ' 

403.  Synthèse.  —  M.  Berthelot  a  réalisé  la  synthèse 
directe  de  l'acétylène  en  faisant  jaillir  l'arc  voltaïque, 
entre  des  électrodes  en  charbon,  dans  une  atmos- 
phère d'hydrogène  (fig.  69). 

Usages.  —  L'acétylène  est  employé  à  la  fabrication 
du  diiodoforme  ou  éthylène  periodé  ;  on  peut  s'en  ser- 
vir également  comme  gaz  d'éclairage  de  luxe. 

Hydrocarbures  hexavalents  et  octovalents. 

404.  —  Ces  composés,  qui  ont  pour  formules  brutes 
Qni{2n-k  et  C^H^^-^,  u'out  aucuu  intérêt  pratique  ;  on 
n'en  connaît  d'ailleurs  qu'un  assez  petit  nombre,  en 
général  difficiles  à  obtenir  purs. 

Les  hydrocarbures  hexavalents  sont  triéthyléniques 
ou  éthyléniques-acétyléniques  suivant  la  nature  de 
leurs  liaisons  internes  ;  les  hydrocarbures  octovalents 
sont  tétréthy  Uniques^  diéthyléniques-aeét  y  Uniques^  ou 
diaeétyléniques .  Nous  citerons  parmi  eux  seulement 
le  valylène  ou  méthyl2  huténine  1,3 


CH2: 
CH3 


>C  —  C  ^  CH 


et  le  dtpropargyle  ou  hexadiine  1,5  : 


CH^C— CH2— CH2~C~  CH. 


Ce  dernier  corps  est  intéressant,  au  point  de  vue 
théorique,  parce  qu'il  est  isomère  du  benzène  C^H^. 
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405.  Définition,  classification  des  alcools.  —  On  ap- 
pelle alcool  tout  corps  organique  oxygéné  qui  se  com- 
bine aux  acides,  avec  élimination  d'eau,  pour  donner 
un  éther  ;  un  alcool  e&t  mono  atomique ,  dlatomique  ou 
triatomiquey  suivant  qu'il  peut,  au  cours  de  cette  com- 
binaison, prendre  une,  deux  ou  trois  molécules  d'acide 
monobasique.  On  connaît  actuellement  des  alcools 
décaatomiqueSy  qui  s'unissent  à  dix  molécules  d'acide. 

L'étude  approfondie  des  alcools  montre  que  tous  ces 
corps  renferment  des  groupes  oxhydrijles  OH,  en 
nombre  égal  à  leur  atomicité;  il  en  résulte  cette  autre 
définition,  plus  théorique,  mais  aussi  importante  que 
la  première  : 

Un  alcool  est  le  produit  de  la  substitution  de  l'oxhy- 
dr(jle  OH  à  Vh(jdrogène  d'un  hydrocarbure  quel- 
conque. 

Ces  deux  définitions  rappellent  à  s'y  méprendre 
celle  des  hydrates  métalliques  ;  les  alcools  peuvent 
donc  être  comparés  aux  bases  de  la  chimie  minérale 
et  représentés  par  des  formules  du  même  ordre  : 
c'est  ce  que  montrent  clairement  les  équations  sui- 
vantes, où  l'on  met  en  regard  l'action  de  l'acide  azo- 
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tique  sur  des  alcools  et  sur  des  bases  de  même  atomi- 
cité : 


cmnou)  +  AzO^H 


H20  +  C' 


;2H5(Az03). 


Alcool. 


Azotate  d'éthvle. 


KOH  +  AzO^H 


H20  +  KAz03. 


Potasse. 


Azotate  de  potassium. 


C2HHOH)2  -[-  2Az03H 


2H20  +  C2HHAz03)2. 


Glycol. 


Azotate  d'éthylène. 


Ca(OH)2-2Az03H 


2H20+Ca(Az03)2. 


Chaux. 


Azotate  de  calcium. 


Dans  le  premier  cas,  l'éthyle  monovalent  joue,  dans 
ralcool  et  dans  son  éther  azotique,  le  même  rôle  que 
le  potassium  dans  la  potasse  ou  ses  sels  ;  dans  le  se- 
cond, l'éthylène  remplace  le  calcium  sans  que  la  struc- 
ture générale  de  la  molécule  en  soit  modifiée. 

La  seule  différence  profonde  qu'il  y  ait  à  signaler 
entre  les  alcools  et  les  bases  proprement  dites,  c'est 
qu'ils  ne  donnent  quun  dégagement  de  chaleur  très 
faible  en  s'unissant  aux  acides  et  qu'ils  n'ont  pas  d'ac- 
tion sur  les  réactifs  colorés  :  ce  ne  sont  donc,  en  défi- 
nitive, que  des  bases  très  peu  énergiques,  dont  la 
fonction  ne  se  révèle  que  dans  des  circonstances 
toutes  particulières. 

Quoi  qu'il  en  soit,  nous  avons  le  droit  de  les  consi- 
dérer comme  résultant  de  l'union  d\in  radical  quel- 
conque avec  Toxhydryle,  et  nous  pourrons  toujours  les 
représenter  par  les  symboles  R^OH),  R''(;0H)2, 
R'"i;0H;)3,  etc.,  sous  la  seule  condition  que  les  radi- 
caux R,  R",  R",  etc.,  n'aient  pas  de  propriétés  forte- 
ment électro-négatives,  auquel  cas  la  fonction  alcool 
pourrait  être  remplacée  par  une  fonction  d'acide.  Les 
alcools  sont,  en  un  mot,   des  hydrates  de  radicaux 
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alcooliques,  au  même  titre  que  les  bases  sont  des  hy- 
drates de  métaux. 

Dans  l'hydrocarbure  fondamental  d'où  dérive  un  al- 
cool quelconque, l'oxhydryle  peut  occuper  une  place  éga- 
lement quelconque  ;  on  est  convenu  d'appeler  alcools 
primaires  ceux  dont  l'oxhydryle  est  situé  au  bout  de  la 
chaîne,  dans  un  groupe  terminal  CH'^(0H;  ;  les  alcools 
secondaires  sont  ceux  dont  l'oxhydryle  est  situé  dans 
la  chaîne  même,  à  l'intérieur  d'un  groupe  divalent 
CH(OH);  enfin  les  alcools  tertiaires  sont  ceux  dont 
l'oxhydryle  fait  partie,  d'un  groupe  trivalent  C(OH),  na- 
turellement situé  au  point  de  bifurcation  d'une  chaîne 
arborescente.  Les  formules  qui  suivent  donnent  des 
exemples  de  ces  différentes  espèces  d'alcools  : 

CH'(gg^>CH-CH2-CH3.  gJj3>GH-CH(OH)-CH3. 

Alcool  amylique  primaire.  Alcool  amylique  secondaire. 

J^g3>C(OHj-CH2-CH3. 

Alcool  amylique  tertiaire. 

Il  est  facile  de  distinguer  ces  corps  en  examinant 
leurs  produits  d'oxydation  :  les  alcools  primaires  don- 
nent successivement,  quand  on  leur  ajoute  un  ou 
deux  atomes  d'oxygène,  une  aldéhyde  et  un  acide; 
les  alcools  secondaires  donnent  seulement  une.  acé- 
tone, sous  l'action  d'un  atome  d'oxygène,  et  enfin 
les  alcools  tertiaires  se  décomposent  entièrement, 
lorsqu'on  les  oxyde,  sans  jamais  fournir  de  dérivés 
simples. 

On  donne  le  plus  souvent  aux  alcools  le  nom  même 
du  radical  qu'ils  renferment;  il  est  mieux  de  leur 
donner  le  nom  de  l'hydrocarbure  correspondant,  au- 
quel on  ajoute  la  terminaison  ol;  la  position  de  l'oxhy- 
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dryle  dans  la  chaîne  est  indiquée,  comme  d'habitude, 
par  un  numéro  d'ordre. 

Exemples  : 


CH20H-CHOH-CH2-CH3. . .    Butane  cUol  1.2^. 
CH20H-CHOH-CHOH-CH3.    Butane  triol  1.2.3. 

Il  est  impossible  de  fixer  plus  d'un  oxhydryle  sur  le 
même  atome  de  carbone  :  l'atomicité  d'un  alcool  n'est 
donc  jamais  supérieure  au  nombre  d'atomes  de  car- 
bone qu'il  renferme  ;  cette  remarque  est  importante 
pour  l'établissement  des  formules  de  structure. 

406.  Propriétés.  —  Les  alcools  sont  tous  des  corps 
liquides  ou  solides,  volatils,  généralement  solubies 
dans  l'eau,  au  moins  quand  leur  poids  moléculaire 
n'est  pas  trop  considérable,  que  l'on  reconnaît  à  ce 
qu'ils  s'éthérifîent  au  contact  des  acides  énergiques,  v 

Les  alcools  monoatomiques  ont  une  saveur  forte  et 
brûlante,  les  autres  sont  généralement  sucrés  ;  les 
sucres  proprements  dits  sont  d'ailleurs,  ainsi  que 
nous  le  verrons  plus  loin,  des  corps  à  fonction  d'al- 
cool. 

Les  corps  oxydants  les  attaquent  en  donnant  un 
acide,  une  acétone  ou  des  produits  de  décomposition 
complexes,  suivant  qu'il  s'agit  d'un  alcool  primaire,  se- 
condaire ou  tertiaire. 

Les  déshydratants  énergiques  (acide  sulfurique  ou 
chlorur(î  de  zinc)  les  transforment  en  hydrocarbures  in- 
complets; enfin,  dans  certaines  conditions,  ils  peuvent, 
par  perte  d'eau,  se  changer  en^éthers-oxydes;  c'est  ce 


CH3. 
CH3 


,>C0H-CH3 


Méthyl  2  propanol  2, 
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qui  arrive  lorsqu'on  chauffe  vers  120  degrés  Talcool 
ordinaire  avec  de  l'acide  sulfurique  concentré. 

Alcool.  Ether. 

407.  Préparation.  —  On  peut  préparer  artificielle- 
ment la  plupart  des  alcools  en  décomposant  un  hydro- 
carbure chloré  oubromé  par  la  potasse  ou  le  carbonate 
de  potassium.  Le  potassium  prend  l'halogène  et  l'oxhy- 
dryle  de  la  potasse  se  substitue  à  ce  dernier,  dans  la 
place  même  qu'il  occupait  à  l'intérieur  de  la  molécule. 

CH3-CHBr-CH3  +  KOH  ru  KBr  +  CH3-CHOH-CH3. 

Bromopropane  2.  Prôpanol  2. 

On  peut  aussi  obtenir  les  alcools  par  hydrogénation 
des  aldéhydes  ou  des  acétones  correspondantes  ; 
celles-ci  donnent  des  alcools  secondaires,  tandis  que  les 
aldéhydes  fournissent  toujours  des  alcools  primaires. 

CH3-CH0  4- 2H  =:  CH3-CH20H 

Aldéhyde.  AlcooL 

CH3-CO-CH3  -f  2H  =  CH3-CHOH-CH3. 

Acétone..  Propanol;2. 

Les  seuls  alcools  intéressants  sont  ceux  qui  dérivent 
des  hydrocarbures  forméniques  ;  nous  allons  étudier 
les  principaux  d'entre  eux,  par  ordre  d'atomicité  crois- 
sante. 

Alcools  monoatomiques  C^H^'^+^q 

408.  Généralités.  —  Leur  formule  brute  est  une 
simple  conséquence  de  la  définition  qui  en  a  été  donnée 
plus  haut  et  d'après  laquelle  tous  ces  corps  dérivent 
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des  hydrocarbures  saturés,  par  substitution  d'un  oxhy- 
dryle  OH  à  un  atome  d'hydrogène  ;  ils  ne  se  combi- 
nent jamais,  quand  on  les  éthérifîe,  qu'à  une  seule 
molécule  d'acide  monobasique,  et  peuvent  être  pri- 
maires, secondaires  ou  tertiaires,  suivant  la  position 
que  l'oxhydryle  occupe  dans  leur  chaîne. 

En  remplaçant  n  par  les  nombres  entiers  succes- 
sifs on  obtient  la  série  suivante,  dont  nous  ne  pou- 
vons citer  que  les  principaux  termes  : 


CH^O   Alcool  méthyUque, 

C^H^O   Alcool  éthylique. 

C^H^O  . .   Alcool  propylique. 

Q4H10O   Alcool  butylique. 

   Alcool  amylique. 

C^Hi^O  ....   Alcool  hexylique. 


C30H62O   Alcool  myricique. 

Alcool  mèthylique  CH^O. 
409.  Propriétés.  —  L'alcool  méthylique  ou  esprit  de 


bois  est  un  liquide  incolore,  faiblement  odorant,  d'une 
saveur  brûlante  ressemblant  à  celle  de  l'alcool  ordi- 
naire, qui  bout,  sous  la  pression  normale,  à  66  degrés. 

Il  est  très  combustible  et  brûle  avec  une  flamme 
bleuâtre,  à  peine  visible  en  plein  jour. 

Les  acides  s'y  combinent  pour  donner  des  éthers- 
sels. 

CH^O  +  Az03H=r:  H20  +  CH3Az03. 

Les  oxydants  l'attaquent  avec  énergie  et  le  transfor- 
ment successivement  en  aldéhyde  et  en  acide  formi- 
ques. 

CH^O  -f  O  =  H20  +  CH20  {aldéhyde  formique). 
GH^O  +  20  =:  H20  +  CH202  {acide  formique). 
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Tous  ces  caractères  montrent  Ijien  que  l'esprit  de 
bois  est  un  alcool  monoatoniique  primaire,  de  consti- 
tution CH3-0H  ou  H-CH^OH. 

410.  Préparation.  —  L'alcool  méthylique  s'extrait 
des  produits  liquides  de  la  distillation  sèche  du  bois  ; 
pour  le  séparer  de  l'acide  acétique  qui  l'y  accompagne, 
on  sature  ce  dernier  par  la  craie,  puis  on  distille  à 
température  lixe. 

L'esprit  de  bois  du  commerce  est  presque  toujours 
mélangé  d'acétone,  qui  lui  communique  une  mauvaise 
odeur;  pour  le  purifier,  on  le  transforme  en  un  éther 
quelconque,  que  l'on  saponiae  ensuite  par  la  potasse 
caustique. 

Synthèse,  —  M.  Berthelot  a  obtenu  l'alcool  méthy- 
lique par  synthèse  en  saponifiant  le  chlorure  de  mé- 
thyle  (dérivé  du  méthane)  par  la  potasse. 

CH3C1  +  KOH  =  KCl  +  OTO. 

Chlorure  de  méthyle. 

Cette  réaction  n'est  qu'un  cas  particulier  de  la  mé- 
thode générale  de  synthèse  des  alcools. 

Usages.  —  L'alcool  méthylique  sert  comme  combus- 
tible, dans  les  lampes  dites  à  alcool;  on  l'emploie 
également  dans  la  fabrication  des  matières  colorantes 
artificielles  et  dans  celle  des  vernis. 

Alcool  éthylique  C^H^O. 

411.  Propriétés.  —  L'alcool  éthylique  ou  alcool  ordi- 
naire est  un  liquide  incolore,  d'une  odeur  et  d'une 
saveur  caractéristiques,  qui  bout  à  78  degrés  et  se  so- 
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lidifie  à  —  130  degrés;  il  se  dissout  dans  Teau,  comme 
Tesprit  de  bois,  en  toutes  proportions. 

Sa  densité,  0,79,  étant  inférieure  à  celle  de  l'eau,  il 
est  facile  de  déterminer  la  richesse  d'un  mélange 
d'eau  et  d'alcool  par  une  simple  mesure  de  poids  spé- 
cifique; on  fait  usage  pour  cela,  dans  le  commerce, 
de  y  alcoomètre  de  Gay-Lussac  :  c'est  un  aréomètre  à 
poids  constant,  dont  la  graduation  donne  immédiate- 
ment, à  15  degrés,  la  richesse  centésimale  en  alcool  du 
liquide  essayé. 

L'alcool  est  très  combustible  ;  il  brûle  à  l'air  avec 
une  flamme  un  peu  plus  éclairante  que  celle  de  son 
homologue  inférieur. 

Ses  propriétés  chimiques  sont  en  tous  points  sem- 
blables à  celle  de  l'alcool  methylique  ;  il  s'en  distingue 
surtout  parce  qu'avec  l'iode  et  la  potasse  il  donne  de 
riodoforme  CHP,  reconnaissable  à  sa  couleur  jaune, 
à  son  odeur  forte  et  à  la  forme  hexagonale  de  ses 
cristaux. 

Les  oxydants  le  changent  d'abord  en  aldéhyde 
C-H^O,  puis  en  acide  acétique  G-H^O^. 

C'est  donc  bien  encore  un  alcool  primaire,  dont  la 
formule  de  constitution  doit  s'écrire  C-H^-OH  ou 
CH^-CH^OH,  et  qui,  en  conséquence,  devrait  être  ap- 
pelé hjjdrate  d'éthyle  ou  éthanol. 

Introduit  dans  Torganisme,  l'alcool  produit  d'abord 
une  excitation  nerveuse,  puis  une  sorte  d'anesthêsie 
qtii  est  connue  sous  le  nom  d'ivresse.  A  haute  dose, 
Talcool  est  un  véritable  poison. 

412.  Préparation.  —  L'alcool  s'extrait  des  liquides 

fermentés  par  distillation;  on  emploie  surtout,  comme 
matières  premières  de  cette  fabrication,  le  jus  de  bet- 
teraves, la  mélasse  de  sucrerie  oti  encore  les  grains, 
voire  même  la  pomme  de  terre,  préalablement  saccha- 
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rifîés  par  la  diaslase  ou  i'acide  sulfurique  étendu. 
Sous  laction  de  la  levûre,  qui  est  le  feraient  alcoo- 
lique par  excellence,  le  glucose  que  renferment  ces 
liquides  se  dédouble  rapidement  en  acide  carl)oni(iue, 
qui  se  dégage,  et  en  alcool  ordinaire,  qui  reste  mé- 
langé avec  un  excès  d'eau,  quelques  traces  de  ses  ho- 
mologues supérieurs,  enfin  un  peu  de  glycérine  et 
d'acide  succinique. 

=  2C02  4-  2C2H60. 

En  pratique,  on  soumet  ces  liqueurs  fermentées  à 
deux  fractionnements  successifs  :  le  premier,  qui  a 
pour  but  d'éliminer  la  plus  grande  partie  de  l'eau 
contenue  dans  le  mélange,  donne  seulement  de  l'al- 
cool brut  (flegmes),  qui  a  d'ordinaire  assez  mauvais 
goût;  le  second  sépare  définitivement  l'alcool  des  im- 
puretés qui  l'accompagnaient  encore.  Il  n'y  reste  plus 
qu'une  petite  quantité  d'eau,  5  0/0  en  moyenne,  qu'il 
est  impossible  de  lui  enlever  par  distillation. 

Ces  deux  opérations  s'effectuent  dans  de  grands  ap- 
pareils dont  la  partie  essentielle  est  une  colonne 
munie  de  plateaux  perforés,'  que  les  vapeurs  sortant 
de  la  chaudière  doivent  traverser  dans  toute  sa  hau- 
teur ;  au  contact  du  liquide  qui  s'accumule  à  la  surface 
des  plateaux,  la  vapeur  d'eau  se  condense  et  retombe, 
de  plateau  en  plateau,  jusque  dans  la  chaudière,  tandis 
que  la  vapeur  d'alcool,  moins  facilement  liquéfiable, 
monte  jusqu'au  sommet  de  la  ctdonne,  pour  se  rendre 
enfin  au  réfrigérant. 

Les  liquides  fermentés  de  bon  goût  ne  sont  généra- 
lement distillés  qu'une  seule  fois  :  on  obtient  alors  ce 
qu'on  appelle  des  eaux-de-vie,  qui  ne  servent  qu'à  la 
consommation  et  dont  la  saveur  tient  à  des  impuretés 
d'origine;  l'eau-de-vie  ordinaire  est  obtenue  par  la  dis- 
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tillation  du  vin  :  elle  renferme  environ  la  moitié  de 
son  volume  d'alcool  pur. 

Pour  obtenir  Talcool  absolu^  c'est-à-dire  l'alcool 
anhydre,  marquant  100  degrés  à  l'alcoomètre  de  Gay- 
Lussac,  on  déshydrate  l'alcool  ordinaire  du  commerce 
par  la  chaux  vive  ou  la  baryte  caustique  et  Ton  distille 
à  nouveau  ;  on  reconnaît  l'alcool  absolu  à  ce  qu'il  ne 
colore  pas  le  sulfate  de  cuivre  anhydre  et  à  ce  qu'il 
dissout  légèrement  la  baryte  anhydre. 

Synthèse.  —  On  peut  effectuer  la  synthèse  de 
l'alcool  en  saponifiant  l'iodure  ou  le  bisulfate  d'éthyle 
par  la  potasse  bouillante  ;  ces  deux  éthers  se  prépa- 
rent eux-mêmes  par  synthèse,  en  combinant  Téthylène 
à  l'acide  iodhydriqueou  à  IVcide  sulfurique  (Berthelot). 

C'-Wl  +  KOH  =  Kl  +  C2H60. 

lodure  d'éthyle.  Alcool. 

S04HC2H5  +  KOH  =  SO^HK  +  Cm^O, 

Bisulfate  d'éthyle.  Alcool. 

Usages.  —  L'alcool  sert  surtout  à  la  fabrication  des 
liqueurs  ;  on  l'emploie  aussi  comme  dissolvant,  dans 
une  foule  de  préparations  industrielles  ou  de  labora- 
toire. 

Alcools  propyliques  C^H^O. 

413.  Propriétés,  préparation.  —  Il  existe  deux  alcools 
propyliques  isomères  :  l'alcool  primaire  ou  propanall 
CH20H-CH--CH3  et  l'alcool  secondaire  ou  propanol2 
CH3-CHOH-CH3.  Ce  sont  l'un  et  l'autre  des  liquides 
incolores,  bouillant  respectivement  à  97  degrés  et 
83  degrés,  qui  ressemblent  par  leurs  propriétés  géné- 
rales à  l'alcool  ordinaire  ;  on  les  distingue  par  leurs 
produits  d'oxydation,  qui  sont,  dans  le  premier  cas,  de 
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raldéliyde  ou  de  l'acide  propiouiquo,  dans  le  second  de 
Tacétone. 

L'alcool  propylique  primaire  s'extrait  par  distillation 
fractionnée  des  résidus  de  la  fabrication  de  Talcool 
ordinaire  :  l'autre  se  prépare  par  synthèse,  en  hydro- 
g'énant  l'acétone  au  moyen  de  l'amalgame  de  sodium. 

C3H60^-2H:=C-^H80. 

Acétone.  Aie.  propylique  sec. 

Les  alcools  propyliques  n'ont  aucun  usage,  en  de- 
hors du  laboratoire. 


Alcools  butyliques  C^H^OQ. 

414.  Propriétés,  préparation.  —  On  connaît  quatre 
alcools  butyliques  différents,  à  savoir  deux  primaires, 
un  secondaire  et  un  tertiaire,  dont  les  formules  de 
structure  sont  : 

1.  CH^OH-CH^-CH^-CHs.    AleorA  butijUque  normal 

ou  hutancA  \. 

2.  CH3-CHOH-CH^-CH3..    Alcool  butijlirpie  secon- 

dante ou  butanol  2. 

CH-(DH 

^'       Qj^3>CH-CH3   Alcool    biit/jlique  ordi- 

naire ou  riiêthylpropa- 
nol  1 

CH-3 

^'  CH3^^'^^"^^^   Alcool  butijliqiie  tertiaire 

ou  raétJujlpropanol  2. 

L'alcool  butylique  ordinaire  du  commerce  présente 
la  structure  du  méthylpropanol  1  ;  c'est  donc  un  alcool 
primaire,  dérivé  du  méthylpropane.  11  bout  à  108  de- 
grés et  brûle  à  l'air  avec  une  belle  flamme  éclairante. 

CHIMIE  23 
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Ses  propriétés  chimiques  sont  exactement  celles  de 
tous  les  alcools  primaires  de  la  même  série. 

On  l'extrait,  comme  le  précédent,  des  résidus  de  la 
rectification  de  l'alcool  ordinaire. 

415.  Théorie  du  carbone  asymétrique.  Pouvoir  rota- 
toire.  — Avant  d'aller  plus  loin  il  est  nécessaire  de  don- 
ner dès  maintenant  quelques  indications  sur  une  pro- 
priété que  nous  allons  voir  apparaître  chez  une  foule 
de  matières  organiques  et  qui  se  trouve  en  relation 
directe  avec  leur  structure  moléculaire  ;  cette  pro- 
priété, que  l'on  désigne  sous  le  nom  d'activité  optique, 
consiste  en  ce  que  les  corps  qui  la  possèdent  font 
tourner  d'un  certain  angle  le  plan  de  polarisation  de 
la  lumière  (1.)  Cet  angle,  dans  le  cas  d'une  masse  de 
substance  active  ayant  pour  densité  1  et  pour  épaisseur 
un  décimètre,  est  sensiblement  constant  pour  un  corps 
donné    on  Tappelle  pouvoir  rotatotre. 

Suivant  que  ce  dernier  s  exerce  à  droite  ou  à  p;auclie 
en  d^autres  termes  suivant  que  la  rotation  a  lieu  dans 
le  sens  des  aiguilles  d'une  montre  ou  dans  la  direction 
inverse,  on  dit  que  le  corps  actif  est  dextrogijre  ou 
lévogijre. 

Ces  propriétés  optiques,  qu'il  est  très  facile  de 
reconnaître  au  moyen  du  polarimètre,  ne  se  manifes- 
tent que  chez  certaines  matières  organiques  de  consti- 
tution particulière  ;  MM.  Le  Bel  et  Van't  Hoff  ont  re- 
connu qu'elles  sont  exclusivement  réservées  aux  corps 


(1)  On  sait  que  la  lumière  est  le  résultat  d'un  mouvement 
vibratoire  particulier  de  l'éther  ;  un  rayon  lumineux  est  dit 
polarisé  quand  toutes  ces  vibrations  s'effectuent  dans  un 
même  plan,  qu'on  appelle  de  polarisation.  On  polarise 

pratiquement  la  lumière  en  lui  faisant  traverser  un  cristal  de 
calcite  ou  spath  d'Islande. 
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qui  renferment  dans  leur  molécule  au  moins  un  atome 
de  carbone  asymétrique,  c'est-à-dire  saturé  par  quatre 
radicaux  différents. 

Tous  les  corps  actifs  peuvent  donc  être  représentés 

R2 

par  la  formule  générale  R1-C-R3,  si  l'on  désigne  par 

Ri,  R2,  R3  et  R-,  quatre  radicaux  monovalents,  absolu- 
ment quelconques  d'ailleurs. 

Cette  relation,  qui  a  été  vérifiée  sur  une  foule 
d'exemples,  acquiert  encore  plus  d'importance  si  on 
l'interprète  dansPespace,  en  s'appuyant  sur  l'hypothèse 
du  tétraèdre. 

Considérons,  en  effet,  un  atome,  de  carbone  asymé- 
trique et  son  image  dans  un  miroir  plan. 

Ces  deux  figures,  également  dissymétriques,  corres- 
pondent, d'après  ce  qui  précède,  à  quelque  matière 
active,  mais  elles  doivent  en  outre  représenter  deux 
corps  isomères,  car,  de  quelque  façon  qu'on  les  place, 
il  est  impossible  de  les  superposer. 


L'observation  montre  que  cette  isomérie  est  encore 
d'ordre  optique  et  que  si  l'un  de  ces  deux  corps  est 
dextrogyre,  l'autre  est  lévogyre,  leurs  pouvoirs  rota- 
toires  étant  d'ailleurs  rigoureusement  égaux,  en  valeur 
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absolue.  A  chaque  corps  actif  correspond  donc  un  iso- 
mère également  actif,  en  sens  inverse,  dont  la  formule 
de  structure  est  symétrique  de  la  sienne,  par  rapport 
à  un  plan. 

Tous  les  corps  actifs  sont  capables  de  se- combiner  à 
poids  égaux  avec  leurs  isomères  optiques  ;  ils  donnent 
ainsi  naissance  à  des  composés  en  apparence  inac- 
tifs, qui  sont  connus  sous  le  nom  de  racémiques. 
Les  racémiques  sont  toujours  dédoublables  en  leurs 
composants  actifs,  ce  qui  permet  de  les  recon- 
naître. 

Toutes  les  fois,  enfin,  qu'une  molécule  possède  un 
plan  de  symétrie,  quelque  soit  du  reste  le  nombre 
de  carbones  asymétriques  qu^elle  renferme,  le  pou- 
voir rotatoire  disparait  :  on  dit  dans  ce  cas  que  le 
corps  est  inactif  par  nature  ou  par  constitution. 

H  OH 

L'acide  tartrique  CO^H-C-C-CO^H  est  lévoi?vre;  son 

I  I 

H  H       HO  H 

isomère  CO-H-C-C-CO-H  est  inactif  par  constitution. 

I  I 
HO  OH 

Alcools  amyliques  C^Hi20, 

416.  Propriétés,  préparation.  —  La  théorie  prévoit 
Texistence  de  huit  alcools  monoatomiques  répondant 
à  la  formule  C^H^-O  ;  on  les  connaît  tous,  mais  il 
n'en  est  que  deux  d'intéressants,  ce  sont,  le  méthtjl  2 
butanol  4 

^^3>  CH-CH2-CH20H 
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et  le  métJujI  2  bittanol  1 

CH§)H>  CH-CH2-CH3, 

dont  le  mélange  constitue  l'alcool  amylique  ordinaire 
du  commerce. 

L'alcool  amylique  ordinaire  est  un  liquide  incolore, 
d'aspect  un  peu  huileux,  ce  qui  justifie  le  nom  à' huile 
de  pommes  de  terre  qu'on  lui  donnait  autrefois,  et 
d'une  odeur  forte,  caractéristique,  qui  provoque  la 
toux.  11  est  peu  soluble  dans  l'eau  et  bout  vers  130  de- 
grés ;  sa  vapeur  brûle  avec  une  belle  flamme  blanche, 
très  éclairante  et  même  un  peu  fuligineuse. 

L'alcool  amylique  est  lévogyre,  à  cause  de  la  pré- 
sence d\in  atome  de  carbone  asymétrique  dans  le 
méthyl  2  butanol  1  qu'il  renferme. 

Il  s'éthérifîe  aisément,  au  contact  des  acides  ;  il  se 
change  par  oxydation  en  aldéhyde  et  en  aeide  valérl- 
ques^  en  un  mot  il  possède  toutes  les  propriétés  des 
alcools  primaires. 

On  le  prépare  encore  en  fractionnant  les  résidus  de 
la  fabrication  de  l'alcool  industriel  ;  les  eaux-de-vie  de 
grains  et  de  pommes  de  terre  en  renferment  toujours 
une  certaine  quantité,  qui  les  rend  sensiblement  toxi- 
ques ;  on  en  trouve  même  des  traces  dans  les  meil- 
leurs cognacs  de  vin. 


Ethal  C16H340.      Alcool  myricique  C^oRe^O. 

417.  —  Ces  deux  alcools  sont  des  corps  solides 
Dlancs,  cristallisés,  facilement  fusibles  et  combustibles 
à  chaud,  qui  n'ont  pas  d'usage  important.  On  les  ren- 
contre à  l'état  d'éthers,  combinés  aux  acides  palmi- 
tique  et  stéarîque,  dans  le  blanc  de  baleine  et  dans  la 
cire  d'abeilles,  d'où  on  les  extrait  par  saponification. 
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Alcools  monoatomiques  non  saturés. 

413.  Tous  les  hydrocarbures  incomplets  peuvent 
donner  des  alcools,  mais  en  général  ces  composés 
n'ont  qu'un  intérêt  théorique  ;  nous  citerons  seule- 
ment parmi  eux  V alcool  alltjUque  ou  propènol  3 

CH2  =  CH  — CH20H, 

que  Ton  prépare  en  traitant  à  chaud  la  glycérine  par 
l'acide  oxalique  ou  l'acide  formique. 

C3H803  +  cm'-o^  =2C02  +2W-0  +  cm^o. 

Glycérine.  Ac.  oxalique.  Aie.  allylique.  • 

Alcools  diatomique3.  Glycols. 

419.  Généralités.  —  On  les  appelle  vulgairement 
rjhjGols,  parce  qu'ils  sont  intermédiaires  entre  les  gly- 
cérines et  les  alcools  monoatomiques.  Ils  renferment 
tous  deux  oxhydryles  et^épondent  par  conséquent  à  la 
formule  générale'R"(0H)2,  dans  laquelle  R'' désigne  un 
radical  divalent  quelconque. 

Avec  les  acides  ils  donnent  deux  espèces  distinctes 
d'éthers,  qui  renferment  une  ou  deux  molécules 
d  acide;  la  production  d'éthers  à  deux  molécules 
d'acide  suffit  à  les  caractériser. 

Les  odvcols  dérivés  des  hydrocarbures  forméniques 
ont  pour  formule  C^^W-^OW  ou  C«H2"  +  202;  leur 
nombre  est  théoriquement  plus  considérable  que  ce- 
lui des  alcools  monoatomiques  correspondants,  à  cause 
des  isoméries  dont  ils  sont  susceptibles.  Nous  n'étu- 
dierons ici  que  le  premier  et  le  plus  simple  d'entre 
eux,  le  giycol  ordinaire  ou  éthylénlque  C^H^'O^. 
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Glycol  Cm^O\ 

420.  Propriétés,  préperation.  —  Le  glycol  ou  étha- 
nediol  CH^OH-CH^OH  est  un  liquide  légèrement  si- 
l'Lipeux,  soluble  dans  l'eau  en  toutes  proportions,  qui 
bout  sans  se  décomposer  à  198^  degrés;  il  n'a  pas 
d'odeur;  sa  saveur  est  nettement  sucrée. 

Au  point  de  vue  chimique  il  possède  toutes  les 
propriétés  d'un  alcool  biprimaire  :  c'est  ainsi  que  par 
oxydation  il  donne  deux  aldéhydes  et  deux  acides  dif- 
férents, suivant  que  l'oxydation  n'a  atteint  qu'une 
seule  de  ses  fonctions  alcooliques  ou  qu'elle  les  a 
transformées  toutes  les  deux.  L'acide  bibasique  qui  se 
forme  dans  l'oxydation  ultime  du  glycol  n'est  autre 
que  l'acide  oxalique. 

:  C2H602  +  40  =  2H20  +  C2H20\ 

QlycoL  Acide  oxalique. 

Avec  les  acides,  l'acide  azotique  par  exemple,  il 
donne  deux  espèces  d'éthers,  comme  tous  les  alcools 
diatomiques. 

C2HHOH)2  +  Az03H  =  C2HHOH)(Az03)  +  H20. 

Qlycol.  Glycol  monoazotique. 

C2HHOH)2  -f  2Az03H  =  C^W{kzOY  +  SH^O. 

Qlycol.  Glycol  diazotique. 

Le  glycol  a  été  découvert  par^M.  Wiirtz  en  saponi- 
fiant le  bromure  d'éthylène,  qui  n'est  autre  que  l'éther 
dibromhydrique  du  glycol;  le  meilleur  moyen  de  pré- 
parer ce  corps  est  de  faire  bouillir  le  bromure  d'éthy- 
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lène  avec  une  solution  de  carbonate  neutre  de  potas- 
sium. 

C2H4Br2  +  C03K2  +  H20  =  CO^  +  2KBr  +  C2H602. 
Le  glycol  n'a  pas  d'usage  industriel. 

Alcools  triatomiques.  Glycérines. 

421.  Généralités.  —  Les  alcools  triatomiques  sont 
ceux  qui  renferment  trois  oxhydryles;  leur  formule 
générale  peut  donc  s'écrire  R"'(0H)3. 

On  les  appelle  vulgairement  glycérines  parce  que  la 
glycérine  ordinaire  en  est  le  terme  le  plus  simple. 

Les  glycérines  donnent  avec  les  acides  trois  éthers 
distincts  parmi  lesquels  il  en  est  un  qui  renferme  trois 
molécules  d'acide;  cette  propriété  les  différencie  nette- 
ment de  tous  les  autres  alcools  polyatomiques. 

Il  n'y  a  qu'une  seule  glycérine  intéressante,  c'est  la 
première,  celle  qui  dérive  du  propane  C^H^,  et  dont  la 
formule  est  par  conséquent  C3H^(OH)3. 

Glycérine  C^HSO^. 

422.  Propriétés.  —  La  glycérine  est  un  liquide  vis- 
queux, sans  odeur,  d'une  saveur  sucrée,  qui  se  dis- 
sout en  toutes  proportions  dans  l'eau  et  l'alcool.  Elle 
se  solidifie  par  refroidissement  et  ne  fond  plus  alors 
que  vers  15  degrés;  à  l'état  liquide  elle  a  une  grande 
tendance  à  rester  en  surfusion. 

La  glycérine  est  peu  volatile;  quand  on  la  chauffe 
à  l'air  elle  se  décompose  en  eau  et  acroléine  ou  aldé- 
hyde acrylique,  dont  l'odeur  est  insupportable. 

C3H803  =  2H20  +  C3H40  . 

Glycérine.  Acroléine. 
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Dans  le  vide  elle  distille  sans  décomposition,  vers 
220  d-egrés. 

Au  point  de  vue  chimique  la  glycérine  doit  être  en- 
visagée comme  un  alcool  biprimaire-secondaire;  c'est 
ce  que  montre  nettement  sa  formule  développée 

CH20H-CHOH-CH20H. 

Avec  les  acides  elle  donne  trois  séries  d'étliers,  res- 
pectivement mono,  bi  et  triacides. 

C3H5(OH)3     AzO^H  =  H20  +  C3H5(OH)2(Az03) . 
C'^H5(OH)3  +  2Az03H  =  2H20  +  C3H'-(OH)(Az03)2. 
C3H5(OH)3  -1-  3Az03H  =  3H20  +  C3H^(Az03)3. 

423.  Préparation.  —  La  glycérine  s'extrait  des  rési- 
dus de  la  saponification  des  graisses  (Voyez  Acides 
gpcis),  où  elle  se  trouve  dissoute  dans  un  excès  d'eau; 
on  concentre  ces  liquides  par  évaporation  et  on  pu- 
rifie la  glycérine  en  la  distillant  dans  le  vide. 

Sijnthèse,  —  La  synthèse  de  la  glycérine  a  été 
effectuée  par  MM.  Friedel  et  Silva  en  saponifiant  par 
la  potasse  le  propane  trichloré. 

C3H5C13  +  3K0H  =  3KC1  +  C3H803. 

Usages,  —  La  glycérine  sert  surtout  à  fabriquer  la 
nitroglycérine  et  par  conséquent  la  dynamite;  on 
l'emploie  aussi  en  médecine,  pour  assouplir  les  tissus 
et  empêcher  leur  dessiccation. 

Alcools  tétratomiques.  Érythrite  C^HioQ*. 

424.  —  Les  alcools  tétratomiques  sont  peu  impor- 

23. 
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tants;  il  n'en  est  qu'un  de  bien  connu,  c'est  Térythrite 
C^H6(0H)^  ou  butanetétrol 

CH^OH-CHOH-CHOtl-CffOH, 

alcool  biprimaire-bisecondaire  dérivé  du  butane  nor- 
mal. 

L'érythrite  est  un  corps  solide  blanc,  cristallisé,  qui 
est  soluble  dans  l'eau  et  possède  une  saveur  franche- 
ment sucrée;  elle  existe  à  l'état  d'étherdans  certaines 
plantes  marines  et  a  pu  être  reproduite  synthétique- 
ment  par  M.  Griner,  en  partant  du  crotonylène  ou 
hutadiène  CH2  =  CH-CH  =:  CH^. 

L'érythrite  possède  toutes  les  propriétés  générales 
des  alcools  ;  elle  n'a  pas  d'usage. 

Alcools  pentatomiques.  Arabite  et  Xylite  C^Hi^O^ 

425.  —  L'arabite  et  la  xylite  sont  deux  corps  iso- 
mères, que  l'on  a  obtenus  arliliciellement  en  hydro- 
génant  par  l'amalgame  de  sodium  Yarabinose  et  la 
^xtjlose  C^HioQs.  Ils  n'ont  d'autre  intérêt  que  d'être  les 
seuls  représentants  connus  de  la  classe  des  alcools 
pentatomiques. 

Alcools  hexatomiques.  Mannite,  Sorbite,' 
Dulcite 

426.  —  Ces  trois  corps  sont  des  hexanehexols,  dont 
la  formule  développée  est 

CH20H-CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-CH20H. 

Ils  ne  diffèrent  les  uns  des  autres  que  par  Tarrange- 
ment  des  oxhydryles  autour  des  atomes  de  carbone 
asymétriques  qui  existent  dans  leur  molécule. 
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427.  Mannite.  —  La  mannito  est  un  beau  corps  cris- 
tallisé, soliible  dans  l'oau  et  l'alcool,  de  saveur  su- 
crée, et  qui,  par  oxydation,  se  change  en  mannose. 
Elle  existe  dans  la  manne  du  frêne  et  peut  s'en 
extraire  par  un  simple  épuisement  à  Talcool;  on  en 
trouve  aussi  dans  l'ananas,  dans  les  champignons, 
dans  les  olives  et  dans  la  choucroùte.  Sa  synthèse  a 
été  effectuée  par  M.  Fischer.  . 

428.  Sorbite.  —  La  soi'-bite  est  aussi  un  corps  solide, 
cristallisé,  mais  beaucoup  plus  soluljle  dans  l'eau  que 
la  mannite;  par  oxydation  elle  donne  le  glucose  ordi- 
naire. La  sorbite  existe  dans  tous  les  fruits  des  ro- 
sacées; on  l'extrait  pratiquement  des  baies  de  sorbier. 

429.  Dulcite.  —  La  dulcite,  enfin,  est  une  matière 
blanche,  ressemblant  à  la  mannite.  qui  par  oxydation 
se  change  en  galactose.  Elle  se  rencontre  dans  le  fu- 
sain et  dans  la  manne  de  ^Madagascar. 

La  mannite,  la  sorbite  et  la  dulcite  se  combinent  à 
()  molécules  d'acide,  au  maximum  :  les  deux  premières 
possèdent  le  pouvoir  rotatoire,  la  troisième  esi  inac- 
tive par  constitution. 

430.  Alcools  d'atomicité  supérieure.  —  On  connaît 

un  certain  nombre  d'alcools  d'atomicité  supérieure 
à  6,  entre  autres  la  perséite  ou  sucre  d'Avocatier,  qui 
répond  à  la  formule  C'H^^O"  et  possède  la  fonction 
d'alcool  heptatomique,  mais  aucun  d'eux  n'est  assez 
important  pour  mériter  une  description  spéciale. 
Presque  tous  ont  été  obtenus  synthétiquement  par 
M.  Fischer. 
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ALDÉHYDES,  ACÉTONES  ET  SUCRES 
Aldéhydes. 

431.  Définition,  propriétés.  —  Les  aldéhydes  sont  des 
alcools  deshydrogénés;  on  les  obtient  théoriquement 
en  enlevant  2H  au  groupe  CH-OH  d'un  alcool  pri- 
mai]-e  ou  en  rempla(_-ant  .2H  par  O  dans  le  groupe  ter- 
minal CH^  d'an  hydrocarbure  quelconque. 

Les   aldéhydes   ont  donc  pour   symbole  général 

TT 

R-C<q:  le  groupe  CH(J,  qui  ne  peut  subsister  qu'à 

l'extrémité  de  la  chaîne,  puisqu'il  est  monovalent,  et 
caractéristique  de  la  fonction  aldéhyde. 

Les  aldéhydes  se  présentent  sous  les  trois  états  : 
gazeux,  liquide  et  solide.  Ce  sont  des  corps  volatils, 
ayant  presque  touiours  une  odeur  forte,  et  reiuar- 
quables  par  leurs  propriétés  réductrices. 

Toutes  les  aldéhydes  se  changent  en  acides  par 
fixation  d'un  atome  d'oxygène. 

R-CH0-0  =  R-C02H. 

Aldéhyde.  Acide. 

Elles  réduisent  a  chaud  le  nitrate  d'argent  aiumo- 
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niacal,  en  donnant  un  dépôt  miroitant  d'argent  métal- 
lique. 

Elles  s'unissent  au  bisulfite  de  sodium  et  à  la  pJicnfjl- 
dra.zlne  C^H^Az^  pour  donner  des  combinaisons  peu 
solubles;  elles  rougissent  une  solution  de  fiic/isiiie 
décolorée  par  l'acide  sulfureux,  enlin  elles  se  trans- 
forment toutes,  par  hydrogénation,  en  alcools  pri- 
maires. 

R-CHO     2H  =^  R-CH^OH. 

Aldéhyde.  Alcool  primaire. 

Ces  réactions,  qui  sont  toutes  de  la  plus  grande 
netteté,  permettent  de  reconnaître  immédiatement 
une  aldéhyde  quelconque. 

432.  Préparation,  nomenclature.  —  On  peut  obtenir 
pratiquement  les  aldéhydes  en  oxydant  les  alcools  pri- 
maires par  l'acide  cliromique, 

R-CH20H  +  O  =  H20  +  R-CHO, 

Alcool  primaire.  Aldéhyde. 

OU  en  distillant  un  mélange  de  formiate  de  calcium 
avec  le  sel  de  calcium  de  l'acide  correspondant  à  l'al- 
déhyde cherchée. 

(CHO^j^Ca  -f  (C2H302)2Ca  =  2C03Ca  +  2C2H^O. 

Formiate  de  calcium.  Acétate  de  calcium.  Aldéhyde  acétique. 

Les  seules  aldéhydes  intéressantes  sont  celles  qui 
dérivent  des  hydrocarbures  saturés;  leur  formule 
générale  est  R-CHO,  en  désignant  par  R  un  radical 
alcoolique  monovalent,  ou  C^H2'^0. 

On  leur  donne  d'ordinaire  le  même  nom  qu'à  l'acide 
correspondant;  ou  peut  aussi  leur  donner  le  nom  de 
l'hydrocarbure  d'où  elles  dérivent,  en  y  ajoutant  la 
terminaison  al. 
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Exemples  : 

CH^O   Ald.formique  ou  méihanal. 

C^H^O   AlcL  acétique  ou  éthanal. 

C^H^O   .Aid.  propionique  ou  pro- 

panal. 

C'*H^O   Aid.  butyrique  ou  butanal. 


X,,>CH  — CH2  — CHO.    Aid.  valérique  ouméthyl2 

butanal  4. 

Aldéhyde  formique  CH20. 

433.  Propriétés,  préparation.  —  L'aldéhyde  formique 
H-CHO  est  un  gaz,  liquéfiable  vers — 20°,  trèssoluble 
dans  l'eau,  qui  se  reconnaît  très  facilement  à  son 
odeur  piquante,  presque  insupportable;  elle  se  poly- 
mérise  spontanément  et  se  transforme  ainsi  en  un 
corps  solide  C^H^O^  qu'on  appelle  paraldéhyde 
formique. 

Elle  donne  de  l'acide  formique  par  oxydation  et  de 
l'acool  méthylique  par  hydrogénation. 

On  prépare  industriellement  l'aldéhyde  formique 
en  oxydant  les  vapeurs  d'esprit  de  bois  par  l'oxygène 
de  l'air,  en  présence  d'un  corps  poreux,  mousse  de 
platine  ou  charbon,  chauffé  au  rouge  sombre. 

CH^O  +  0  =:  H20  +  CH20. 

Elle  se  forme  dans  les  tissus  végétaux  au  moment 
où  la  cellule  chlorophyllienne  décompose  l'acide 
carbonique  de  l'air  et  s'y  polymérise  aussitôt  en  don- 
nant le  ^Zacose  ordinaire. 


C03H2=:20  -f  CH20. 

6CH20  =  G6H1206. 
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L'aldéhyde  formiquo  est  employée  comme  antisep- 
tique, sous  le  nom  de  formol;  M.  Fischer*  s'en  est 
servi  pour  effectuer  la  synthèse  des  sucres  réducteurs. 

Aldéhyde  acétique  C^HH). 

434.  Propriétés,  préparation.  —  L'aldéhyde  acétique 
ou  aldéhyde  ordinaire  CH^  -  CHO,  est  un  liquide  très 
volatil,  qui  bout  à  21^  et  se  reconnaît  à  son  odeur 
forte,  non  désagréable. 

Les  oxydants  la  changent  en  acide  acétique  ;  les 
réducteurs  la  ramènent  à  l'état  d'alcool  ordinaire. 

Les  acides  forts  la  polymérisent  et  la  transforment 
en  paraldéhyde  C^H^^os  q^ii  ne  bout  plus  qu'à  124^. 

On  prépare  Taldéhyde  en  oxydant  l'alcool  ordinaire 
par  l'acide  chromique. 

C2HC0  +  O     H^O  +  C^H^O. 

On  s'en  sert  dans  les  laboratoires  et  en  médecine,, 
surtout  à  l'état  de  paraldéhyde. 

435.  Chloral  ou  aldéhyde  triohlorée  CCl^-  CHO.  —  Le 
cillerai  est  un  liquide  volatil,  d'odeur  suffocante,  qui 
forme  avec  l'eau  un  hydrate  cristallisé-presque  inodore. 
Les  alcalis  le  décomposent  en  donnant  un  formiate- 
et  du  chloroforme. 

C2HC130  +  KOH  =  CHO^K  +  CHCP. 

Le  chloral  est  très  employé  en  médecine  comme 
calmant  du  système  nerveux;  on  le  prépare  en  traitant 
l'alcool  absolu  par  le  chlore. 


C2H60  +  8C1  =  5HC1  +  C2HC130. 
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Aldéhydes  non  saturées. 

436.  —  On  appelle  ainsi  les  aldéhydes  qui  dérivent 
d'alcools  ou  d'hydrocarbures  incomplets;  nous  signa- 
lerons seulement  dans  ce  groupe  Vacrolélne  ou 
aldéhyde  acrylique  (//roy^é/ia/j  CH^  =  CH  -  CHO,  qui 
se  forme  dans  l'oxydation  de  l'alcool  allylique  ou  dans 
la  pyrogénation  de  la  glycérine. 

C'est  un  liquide  très  volatil,  d'une  odeur  extraordi- 
nairement  forte  et  irritante,  qui  n'a  pas  reçu  d'applica- 
tion industrielle. 

Acétones. 

437.  Définition,  propriétés.  —  On  appelle  acétones 
les  produits  qui  se  forment  quand  on  enlève  2H  au 
groupe  CHOH  d'un  alcool  secondaire  ou  qu'on  rem- 
place H2  par  O  dans  un  groupe  CH^  d'un  hydrocarbure 
quelconque.  Il  résulte  de  là  que  les  acétones  ont  pour 
formule  générale  R-CO-R';  le  groupe  CO  qui  les 
caractérise  a  reçu  le  nom  de  carbony le  ;  il  ne  peut  se 
trouver  qu'à  l'intérieur  de  la  chaîne,  puisqu'il  est 
divalent. 

Les  acétones  sont  donc,  par  rapport  aux  alcools 
secoiidaires,  ce  que  les  aldéhydes  sont  par  rapport 
aux  alcools  primaires  ;  c'est  ce  qui  explique  pourquoi 
on  les  appelle  aussi  aldéhydes  secondaires. 

Les  acétones  ressemblent  aux  aldéhydes  par  un 
grand  nombre  de  leurs  propriétés;  elles  s'unissent 
comme  ces  dernières  au  bisulfite  de  sodium  et  à  la 
phénylhydrazine,  mais  par  hydrogénation  elles  don- 
nent toujours  un  alcool  secondaire  et  par  oxydation 
se  décomposent,  sans  jamais  fournir  un  acide  unique, 
renfermant  la  même  quantité  de  carbone.  C'est  ce 
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dernier  caractère  qui  distingue  surtout  les  acétones 
des  aldéhydes. 

Les  acétones  sont  isomériques  des  aldéhydes  ;  celles 
qui  dérivent  des  hydrocarbures  saturés  ont  donc  aussi 
pour  formule  brute  C^H^^O. 

On  leur  donne  le  nom  même  de  ces  hydrocarbures, 
en  y  ajoutant  le  préfixe  one. 

Exemples  : 

CH3-CO-CH3 

Propanone. 

438.  Préparation.  —  On  prépare  les  acétones  en  oxy- 
dant un  alcool  secondaire  ou  en  distillant  un  sel 
organique  de  calcium  avec  l'acétate  du  même  métal. 

CH3-CHOH-CH3  +  O  =  H20  +  CH^-CO-CHS. 

(C3H^^O^)2Ca+ (C2H302)2Ca:=:2C03Ca  +  2C'^H80, 

Propionatc  de  calcium.  Acétate  de  calcium.  Butanone. 

Acétone  ordinaire  C^H^^O. 

439.  Propriétés,  préparation.  —  L'acétone  ordinaire 
ou  prop'aiione  est  un  liquide  vjlatil,  bouillant  à  50, 
qui  possède  une  odeur  forte  et  caractéristique. 

L'hydrogène  naissant  la  transforme  en  alcool  pro- 
pylique  secondaire,  qui  d'ailleurs  peut  la  donner  par 
oxydation. 

L'acétone  se  forme  en  même  temps  que  l'alcool 
méthylique  dans  la  distillation  sèche  du  bois  et  accom- 
pagne toujours  ce  produit  dans  Vesprlt  de  bois 
commercial  ;  pour  l'en  extraire,  on  agite  l'esprit  de  bois 
avec  une  solution  concentrée  de  bisulfite  de  sodium, 
qui  donne  avec  l'acétone  une  combinaison  cristalline 


CH3>^îl-CO-CH3. 

Métliyl  2  butanone  3. 
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peu  soluble;on  recueille  alors  cette  combinaison  et  on 
la  distille  avec  un  excès  d'alcali,  qui  naet  en  liberté 
Facétone. 

L'acétone  sert  comme  dissolvant  dans  les  labora- 
toires. 

Sucres. 

440.  Propriétés,  classification.  —  Les  sucres  propre- 
ment dits  sont  des  corps  à  fonction  complexe,  renfer- 
mant tous  plusieurs  fonctions  d'alcool  et  presque 
toujours  une  fonction  d'aldéhyde  ou  d'acétone.  Suivant 
leur  poids  moléculaire,  on  les  classe  en  trois  groupes 
principaux,  qui  sont: 

Les  glucoses  ou  sucres  réducteurs 

2"  Les  dlglucoses  ou  saccharoses  C^'^W^O^^,  et 

30  Les  trlglucoses  C^m^'-O^^. 

•Tous  ces  corps  sont  solubles  dans  l'eau  et  plus  ou 
moins  sucrés;  on  les  distingue  les  uns  des  autres  en 
les  .traitant  par  un  acide  fort,  étendu  d'eau,  àl'ébuUi- 
tion  :  les  glucoses  ne  sont  pas  altérés,  tandis  que  les 
saccharoses  et  les  triglucoses  se  dédoublent,  par 
hydratation,  en  deux  ou  trois  molécules  de  glucoses. 

C12H22011  +  H20  = 
CiQH320^6  _^  2H20     3C6H1206.  ^ 

Tous  les  sucres  qui  possèdent  la  fonction  d'aldéhyde 
ou  d'acétone  sont  réducteurs;  on  emploie  souvent 
pour  les  reconnaître  un  réactif  spécial,  connu  sous  le 
nom  de  liqueur  cupropotassique  ou  liqueur  deFehUng, 
qui  est  un  mélange  de  tartrate  de  potassium  et  de 
tartrate  de  cuivre,  avec  excès  d'alcali.  Ce  réactif,  qui 
est  d'un  beau  bleu,  donne  un  précipité  rouge  d'oxyde 
cuivreux  Cu20  toutes  les  fois  qu'on  le  chauffe  avec  un 
sucre  aldéhydique  ou  acétonique. 
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Tous  les  glucoses  et  quelques  saccharoses  réduij^ent 
Li  liqueur  de  Feliling. 

En  outre,  les  sucres  réducteurs  se  combinent  à  la 
pliénylliydrazine,  ainsi  que  toutes  les  aldéhydes  et  les 
acétones,  pour  donner  un  précipité  jaune,  cristallin,, 
d'aspect  caractéristique. 

Les  sucres  donnent  des  éthers  avec  les  acides,  en 
vertu  de  leur  fonction  d'alcool. 

La  chaleur  les  décompose  et  les  transforme  en 
produits  bruns,  amorphes,  que  l'on  appelle  commu- 
nément  caramels. 

Tous  sont  actifs  sur  la  lumière  polarisée. 

Glucoses  C6H120C. 

441.  —  On  en  connaît  actuellement  un  grand  nombre,, 
parmi  lesquels  nous  citerons  seulement  le  glucose 
proprement  dit,  le  mannose,  le  galactose^  la  sorhine 
ou  sorbose  et  le  lévulose  on  fructose. 

Tous  ces  corps,  y  compris  te  mannose,  ont  pu  être 
obtenus  à  l'état  solide  et  cristallisé;  ils  réduisent  la 
liqueur  de  Fehling  et  précipitent  à  chaud  la  phényl- 
hydrazine. 

Le  glucose,  le~  mannose  et  le  galactose  donnent 
respectivement,  par  hydrogénation,  de  la  sorbite,  de 
la  mannite  ou  de  la  dulcite,  et  par  oxydation,  des 
acides  isomériques  C^H^2Q7  •  jig  représentent  donc  les 
aldéhydes  correspondantes  à  ces  trois  alcools  et  devront 
s'écrire,  abstraction  faite -de  l'orientation  dans  l'espace 
de  leurs  oxhydryles  : 

CH20H  —  CHOH  —  CHOH  —  CHOH  —  CHOH  —  CHO. 
Ils  sont  tous  trois  dextrogyres. 

Le  sorbose  et  le  lévulose  donnent  par  hydrogénation 
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de  la  sorbite  et  de  la  mannite,  mais  ils  ne  fournissent 
pas  d'acide  à  l'oxydation  ;  ce  sont  par  conséquent  des 
acétones  de  la  forme 

CH20H  —  CHOH  —  CHOH  —  CHOH  —  CO  —  OTOH. 

Ils  sont  tous  deux  lévogyres. 

442.  Glucose.  —  Le  glucose  ordinaire  existe  dans 
tous  les  végétaux,  en  particulier  dans  les  fruits,  ainsi 
que  dans  le  miel.  On  le  trouve. également  dans  le  foie 
et,  par  exception,  dans  l'urine  {diabète  sucré). 

Le  glucose  fermente  activement  sous  l'action  des 
levures. 

On  le  prépare  industriellement  en  traitant  l'amidon 
ou  la  fécule,  quelquefois  même  la  cellulose,  par  l'acide 
sulfurique  étendu  et  bouillant. 

(CGHioO^)^^ -f •  n  H20  r=  71  CCH1206. 
Amidon.  Glucose. 

Il  sert  à  édulcorer  les  liqueurs  dites  de  fantaisie  et 
à  sucrer  les  moûts  de  bière,  pour  augmenter  leur  ri- 
chesse en  alcool. 

443.  Mannose.  —  Le  mannose  se  prépare  en  traitant 
y  ivoire  végétal  par  l'acide  sulfurique  étendu  et  bouil- 
lant; il  est  fermentescible  comme  le  glucose  ordi- 
naire et  difficilement  cristallisable. 

444.  Galactose.  —  Le  galactose  n'existe  pas  tout 
formé  dans  la  nature,  mais  on  l'obtient  facilement  en 
attaquant  par  l'acide  sulfurique  étendu  le  lactose  ou 
sucre  de  lait,  qui  se  dédouble,  dans  ces  circonstances, 
en  glucose  ordinaire  et  galactose. 

Il  ressemble  notablement  au  glucose,  mais  il  est  un 
peu  moins  sucré  que  lui  et  fermente  moins  facilement. 
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445.  Sorbine  ou  sorbose.  —  I^a  sorbine  est  un  beau 
corps  blanc,  très  bien  cristallisé,  qui  prend  naissance 
dans  l'action  d'un  ferment  spécial  sur  la  sorbite  ;  on 
l'extrait  du  jus  de  sorbier  fermenté. 

446.  Lévulose.  —  Le  lévulose  se  présente  sous  la 
forme  de  lines  aiguilles  soyeuses,  extrêmement  solubles 
dans  l'eau;  sa  saveur  agréable  est  presque  aussi  sucrée 
que  celle  du  sucre  ordinaire  ;  il  fermente  aussi  aisé- 
ment que  le  glucose. 

Le  lévulose  existe  à  côté  du  glucose  dans  presque 
tous  les  fruits  et  se  forme  en  même  temps  que  lui  dans 
y  interversion  du  sucre  ;  on  le  prépare  pratiquement 
en  traitant  Vlnuline  par  l'acide  sulfurique  étendu,  à 
chaud. 

(CeRioo^j'*  +  n  H20  =  n 

Inuline.  .  Lévulose. 

Diglucoses  ou  saccharoses  6^2^22011. 

447.  Les  principaux  diglucoses  sont  le  saccharose 

proprement  dit  ou  sucre  ordinaire,  le  maltose  et  le 
lactose  ou  sucre  de  lait.  Tous  trois  sont  solides  et 
cristallisés;  leur  dissolutions  sont  dextrogyres. 

On  les  distingue  chimiquement  par  la  nature  des 
produits  qu'ils  fournissent  quand  on  les  fait  chauffer 
avec  de  l'acide  sulfurique  étendu.  Le  saccharose  donne 
ainsi  un  mélange  de  glucose  et  de  lévulose ^  le  maltose 
seulement  du  glucose  oYàinnivQ  et  le  lactose  un  mé-  ^ 
lange  de  glucose  et  de  galactose. 

448.  Saccharose.  —  Le  saccharose  ou  sucre  ordinaire 
est  un  corps  blanc,  très  soluble,  qui  cristallise  par 
évaporation  lente  de  ses  dissolutions  sirupeuses  en 
beaux  prismes  orthorhombiques  {sucre  candi)  ;  il  fond 
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quand  on  le  chauffe  doucement,  sans  se  décomposer, 
et  par  refroidissement  se  solidifie  en  une  masse 
amorphe  qui  constitue  le  suere  d'orge. 

Sa  saveur  franche  est  considérée  comme  type  de  la 
saveur  sucrée. 

Le  sucre  pur  ne  réduit  pas  la  liqueur  de  Fehling  et 
n'est  pas  attaqué  par  la  potasse,  même  à  100°  ;  les 
acides  le  transforment  rapidement  en  un  mélange 
équimoléculaire  de  glucose  et  de  lévulose,  que  l'on  ap- 
pelle suere  Interverti  parce  qu'il  est  lévogyre. 

Saccharose.  Glucose.  Lévulose. 

Certains  ferments  diastasiques,  connus  sous  le  nom 
d'invertlneSy  produisent  lé  même  effet. 

Le  sucre  fermente  activement  au  contact  de  la  levure, 
qui  le  dédouble  d'abord  en  glucose  et  en  lévulose,  par 
l'invertine  qu'elle  renferme. 

Le  sucre  se  rencontre  dans  un  grand  nombre  de 
végétaux;  on  l'extrait  industriellement  de  la  canne  à 
sucre  ou  de  la  betterave,  qui  en  renferme  de  14  à  20 
pour  cent  de  son  poids. 

Pour  faoriquer  le  sucre  on  épuise  les  racines  de  bet- 
teraves, préalal)lement  découpées  en  cassettes^  par 
l'eau  chaude  {diffusion),  puis  on  purifie  le  liquide  brun 
.ainsi  obtenu  par  deux  traitements  successifs  à  la  chaux 
et  à  l'acide  carbonique  {double  earbonatation)  qui  pré- 
cipitent toute  la  matière  colorante,  et  on  le  concentre, 
jusqu'à  cristallisation,  en  le  chauffant  sous  pression 
réduite,  d'abord  dans  une  série  de  trois  cylindres  ac- 
couplés qui  permettent  d'évaporer  rapidement  de 
grandes  quantités  d'esiu  {appareil  à  triple  effet),  puis 
dans  la  chaudière  à  cuire. 

La  masse  cuite  est  abandonnée  à  elle-même  pendant 
j)lusieurs  jours,  puis  passée  à  la  turbine,  qui,  par  l'effet 


SUCUES 


419 


de  la  force  centrifuge,  sépare  les  cristaux  de  sucre  de 
la  mélasse  qui  les  imprègne  [sucre  de  1'^''  Jet). 

La  mélasse  concentrée  à  nouveau  peut  fournir  une 
nouvelle  quantité  de  sucre  brut  {sucres  de  2^  et  Jet); 
elle  est  ensuite  envoyée  aux  distilleries  pour  la  fabri- 
cation de  Talcool. 

Le  sucre  ainsi  obtenu  doit  être  rafjîné  ;  pour  cela 
on  le  fait  redissoudre  dans  Teau,  on  y  ajoute  du  sang 
qui  précipite  toutes  ses  impuretés,  on  filtre  et  on  con- 
centre à  nouveau  ;  le  sirop  est  alors  placé  dans  des 
formes  coniques  où  il  se  solidifie  en  une  masse  de 
petits  cristaux  indistincts  ;  il  ne  reste  plus  qu'à  essorer 
et  à  sécher  ces  pains  pour  avoir  le  sucre  commercial, 
qui  est  presque  absolument  pur. 

449.  Maltose.  —  Le  maltose  ou  sucre  de  malt  se 
forme  dans  l'action  de  la  diastase  sur  l'amidon,  en  même 
temps  qu'une  certaine  quantité  de  dextrine  ;  il  fermente 
assez  facilement  et  c'est  lui  qui  est  l'origine  de  l'alcool 
que  contient  la  bière.  Il  cristallise  beaucoup  moins 
bien  que  le  sucre  ordinaire  et  réduit  la  liqueur  de 
Fehlmg. 

450.  Lactose.  —  Le  lactose  est  le  sucre  du  lait  des 
mammifères;  c'est  un  corps  bien  cristallisé,  dont  la 
saveur  est  beaucoup  moins  franche  et  moins  agréable 
que  celle  du  sucre  ordinaire. 

Le  lactose  réduit  la  liqueur  de  Fehling. 
On  l'extrait  par  évaporation  du  petit  lait. 

Triglucoses  Ci8H32oi6. 

451.  On  ne  connaît  que  deux  triglucoses  bien  définis: 
ce  sont  le  raffinose  et  le  jnélézltose,  tous  deux  sans 
action  sur  la  liqueur  de  Fehling. 
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Le  premier  accompagne  le  sucre  dans  la  betterave 
et  se  trouve  quelquefois  en  proportion  notable  clans  les 
mélasses  de  raffinerie;  les  acides  étendus  et  chauds 
le  transforment  en  un  mélange  de  glucose,  de  galac- 
tose et  de  lévulose. 

Le  mèlézitose  se  rencontre  dans  la  manne  du  mélèze 
et  dans  la  miellée  du  Tilleul  ;  il  donne  uniquement 
du  glucose  quand  on  le  chauffe  avec  un  acide  fort 
étendu. 

Matières  amylacées  (CCH^oQ'^j^. 

452.  Définition.  —  On  désigne  sous  le  nom  de  ma- 
tières amylacées  un  certain  nombre  de  corps  qui 
touchent  de  près  aux  sucres,  mais  dont  la  formule  n  a 
pas  pu  être  encore  exactement  déterminée;  on  les 
appelle  aussi  quelquefois  hydrates  de  carbone,  Y)d.r ce 
que  riiydrogene  et  Toxygèue  s'y  trouvent  dans  les 
mêmes  proportions  que  dans  l'eau. 

Les  principales  matières  amylacées  sont  la  dex- 
iriiie,  les  rjorames,  Vamidon,  Vinullne  et  la  cellulose. 
Les  acides  étendus  les  transforment  à  chaud,  comme 
les  polygiucoses,  en  composés  plus  simples  qui  appar- 
tiennent généralement  à  la  classe  des  glucoses. 

453.  Dextrine.  —  La  dextrine  est  un  corps  blanc, 
amorphe,  sokible  dans  l'eau  et  insoluble  dans  l'alcool, 
qui  se  change  en  glucose  quand  on  la  fait  chauffer 
avec  de  l'acide  sulfurique  étendu. 

Elle  se  forme  dans  l'action  de  la  diastase  sur  l'em- 
pois d'amidon,  à  coté  du  maltose,  et  se  fabrique  en 
torréhant  l'amidon,  vers  300  degrés.  On  s'en  sert  pour 
apprêter  les  tissus  et  pour  faire  des  colles  liquides, 
aux  lieu  et  place  de  la  gomme  arabique. 
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454.  Gommes.  —  On  appelle  gommes  toutes  sortes 
d'exsudations  végétales,  dont   la  composition  et  les 
propriétés  sont  assez  variables  :  certaines  gommes, 
comme  par  exemple  la  gomme  arabique  de^lacacia,' 
sont  soliibles  dans  l'eau;  ce  sont  les  plus  estimées. 
D'autres  ne  font  que  se  gonfler  dans  l'eau;  c'est  le  cas 
de  la  gomme  advagante  et  de  la  pUipai-t  des  gommes 
de  i)ays  (gommes  de  cerisier,  de  prunier,  etc.C 
^  Les  gonnnes  fournissent,  quand  on  les'  livdrate  par 
l'acide  sulfurique  étendu,  un  mélange  de  ^  différents 
sucres,  parmi  lesquels  on  trouve  du  glucose,  du  galac- 
tose, de  Yarahlnose  et  quelijuefois  du  x glose  C^Yi^^O'^ . 
Ce  sont,  par  conséquent,  des  corps  très  complexes. 

On  les  emploie  comme  matières  agglutinantes,  pour 
coller  le  papier  et  pour  fabriquer  les  pastilles  médici- 
nales. 

^  455.  Amidon,  fécule.  —  L'amidon  est  un  corps  blanc, 
formé  de  petits  grains  arrondis  ou  de  forme  polvgo- 
nale,  très  facilement  reconnaissables  au  microscope  ; 
on  lui  donne  le  nom  de  fécale  quand  il  a  été  extrait 
de  la  pomme  de  terre;  les  grains  de  fécule  sont  de 
forme  ovoïde  et  toujours  beaucoup  plus  gros  que  ceux 
de  l'amidon  de  céréales. 

L'amidon  se  colore  en  bleu  intense  par  l'iode;  la 
coloration  disparait  quand  on  chauffe  et  se  reproduit 
par  refroidissement. 

L'amidon  est  insoluble  dans  l'eau  et  dans  tous  les 
réactifs  ;  l'eau  bouillante  le  gonfle  et  le  transforme  en 
une  gelée  quon  appelle  empois  d'amidon. 

L'acide  sulfurique  étendu  et  bouillant  le  transforme 
en  glucose;  la  diastase  donne  avec  lui  un  mélano-e  de 
dextrine  et  de  maltose  ;  la  chaleur  enfin  le  chana-e  en 
dextrihe. 

L'amidon  s'extrait  par  lavage  de  la  farine  des  cé- 
cniMiE  24 
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réaies,  où  il  se  trouve  mélangé  au  gluten;  la  fécule  se 
fabrique  de  même,  au  moyen  de  la  pulpe  de  pommes 
de  terre. 

On  s'en  sert  surtout  pour  l'apprêt  du  linge  et  la 
fabrication  industrielle  du  glucose  et  de  la  dextrine. 

456.  Inuline.  —  L'inuline  est  une  variété  d'amidon 
qui  est  particulière  à  certaines  espèces  végétales  ;  on 
la  rencontre  surtout  dans  les  tubercules  du  dahlia  et 
du  topinambour. 

L'inuline  est  entièrement  soluble  dans  l'eau  chaude, 
d'où  elle  se  sépare  par  refroidissement,  et  ne  se  colore 
pas  par  l'iode;  l'acide  sulfurique  étendu  la  transforme 
intégralement  en  lévulose. 

457.  Gellulos9.  —  La  cellulose  est  la  matière  qui 
forme  l'enveloppe  de  toutes  les  cellules  ou  hbres  végé- 
tales ;  elle  est  incolor-e  et  insoluble  dans  tous  les  réac- 
tifs, sauf  un  mélange  d'azotite  de  cuivre  et  d'azotîte 
d'ammoniaque,  que  l'on  connaît  dans  les  laboratoires 
sous  le  nom  de  réactif  de  Schweltzer  et  que  l'on  prépare 
en  faisant  passer  un  courant  d'air  sur  de  la  tournure 
de  cuivre,  en  partie  immergée  dans  l'ammoniaque. 

Les  acides  reprécipitent  la  cellulose  inaltérée  de  ses 
solutions  dans  le  réactif  de  Schweitzer. 

L'acide  sulfurique  la  transforme,  comme  l'amidon, 
en  glucose  ordinaire. 

La  cellulose  se  trouve  à  l'état  presque  pur  dans  le 
coton,  la  fibre  rouie  du  lin  et  du  chanvre,  par  consé- 
quent dans  toutes  les  étoffes  d'origine  végétale  et  dans 
le  papier  de  chiffons. 

Le  bois  est  de  la  cellulose  agglomérée  par  des 
gommes  ou  matières  incrustantes, 

La  cellulose  fibreuse  sert  au  tissage;?  sous  toutes  ses 
formes,  elle  peut  être  employée  à  la  fabrication  du 
coton-poudre  OM  nitro-cellulose. 
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ACIDES  DE  LA  SÉRIE  GRASSE 


453.  Définition,  classification.  —  La  définition  des 
acides  organiques  est  identique  à  celle  des  acides 
minéraux.  On  dit  également  qu'ils  sont  monohasiques, 
hibasiques,  tribasiques,  etc.,  lorsqu'ils  renferment  un, 
deux  ou  trois  atomes  d'hydrogène  remplaçables  par 
un  métal. 

On  a  remarqué  que,  chez  tous  les  acides  organi- 
ques, cette  substitution  a  lieu  dans  un  groupe  carac- 
téristique C<Qjj  ou  CO-H,  que  l'on  appelle  carboxyle, 

et  qui  joue  dans  leur  molécule  le  rôle  de  radical 
monovalent.  Le  nombre  de  carboxyles  qui  se  trouvent 
dans  un  acide  organique  quelconque  donne  donc  de 
suite  la  mesure  de  sa  basicité. 

Remarquons  en  passant  que  le  carboxyle,  étant 
monovalent,  ne  peut  se  rencontrer  qu'à  l'extrémité 
d'une  chaîne. 

De  là  résultent  deux  autres  définitions  possibles  des 
acides  organiques  : 

1°  Un  aelde  est  le  produit  de  la  substitution  de 
O  à  W-  dans  le  groupe  CH20H  d'un  alcool  primaire 
quelconque. 

2^  Un  acide  est  le  produit  de  la  substitution  de 
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OH  à  H  dans  le  groupe  COH  cVune  aldéhyde  quel- 
conque. 

Ce  sont,  en  un  mot,  les  produits  d'oxydation  ultimes 
des  alcools  primaires  et  des  aldéhydes. 

On  peut  leur  donner  le  nom  des  hydrocarbures  d'où 
ils  dérivent,  en  y  ajoutant  le  préfixe  oîque. 

Les  seuls  acides  organiques  importants  sont  ceux 
qui  dérivent  des  Jiydrocarbures  saturés  ;  nous  étudierons 
parmi  eux  d'abord  les  acides  monoatomiques,  que  Ton 
appelle  vulgairement  acides  gras^  parce  qu'ils  com- 
prennent les  acides  caractéristiques  des  graisses. 

Acides  monobasiques  ou  acides  gras. 

439.  Généralités.  — ■  Les  acides  gras  ont  pour  formule 
générale  R-CO^H  ou,  en  bloc,  C^H2^02  ;  ils  forment 
une  longue  suite  dont  nous  ne  pouvons  citer  ici  que 
les  principaux  termes  : 


CH202  . .  Ac.  formlque, 
C-H'^02..  Ac.  acétique. 
C^H^O-..  Ac.  propionique. 
C^H^O^..  Ac.  butyrique. 
C3H10O-.  Ac.valérique, 


C,GHi202..  Ac.  hexijlique. 


Q16H3202.  Ac.  palmitique. 
Ci7H3'i02.  Ac.77iargarique 
C18H3602.  Ac.stéarique. 


Ils  sont  tous  liquides  ou  solides,  de  moins  en  moins 
volatils  et  de  moins  en  moins  énergiques  à  mesure 
que  leur  poids  moléculaire  s'élève. 

Sous  l'action  du  chlorure  de  phosphore  ils  se  trans- 
forment en  composés  chlorés  que  l'on  désigne  sous  le 
nom  de  chlorures  d'acides  et  qui  répondent  à  la  for- 
mule générale  R-COCl. 


•  3C2H'^02  +  PC:P  =  P03H3  +  3C2H30C1. 

Acide  acétique.  Chlorure  acétique. 
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Ces  chlorures,  triiités  par  un  sel  de  l'acide  corres- 
pondant, se  changent  à  leur  tour  en  anJiijdrldes^  que 
l'eau  ramène  à  l'état  d'acides  vrais. 

C^H30C1  +  C2H302Na     NaCl  -f  C'^W>0\ 

Chlorure  Acétate  Anh\  âi'ide 

acétique.         de  soilium.  acétique. 

C'^HGQ^  +  H20  =  2C2H''02. 

Anhydride  Acide 
acétique.  acétique. 


Acide  formique  CH^O^. 

460.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  formique 
H-CO-H  est  un  liquide  fumant,  d'odeur  piquante,  qui 
bout  comme  l'eau  à  100  degrés .;  il  est  fort  caustique 
et  attaque  l'épiderme  comme  les  acides  minéraux. 
C'est  à  lui  qu'on  attribue  l'inflammation  que  détermine 
la  piqûre  des  orties. 

L'acide  formique  est  un  acide  puissant,  qui  rougit 
le  tournesol  et  s'unit  à  toutes  les  bases  pour  former 
des  sels.  Ceux-ci  répondent  aux  formules  CHO^M  ou 
(CH0-)2M'',  suivant  que  leur  métal  est  mono  ou  diva- 
lent. 

L'acide  formique  se  décompose  en  eau  et  oxyde  de 
carbone  quand  on  le  chauffe  avec  un  déshydratant  tel 
que  l'acide  sulfurique. 

CH202-_=zH20-[-CO. 

Cette  réaction  donne  un  moyen  très  commode  de 
préparer  l'oxyde  de  carbone  pur. 

L'acide  formique  s'extrayait  autrefois  des  fourmis 
rouges,  par  distillation;  on  le  prépare  aujourd'hui  par 
la  méthode  de  AL  Berthelot,  en  distillant  de  l'acide 
oxalique  avec  de  la  glycérine,  qui  n'agît  que  par  sa 

24, 
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présence  seule  et  peut  être  remplacée  par  tout  autre 
alcool  polyatomique. 

C2H20'^  =  C02  +  CW02, 

Ac.  oxalique.  Ac.  formique. 

M.  Berthelot  a  effectué  aussi  la  synthèse  de  Tacide 
formique  en  chauffant  l'oxyde  de  carbone  avec  une 
solution  de  potasse,  vers  150  degrés. 

CO  +  KOH  =  CHO^Iv  (fonniate  de  potassium). 
Acide  acétique  C^H^O^. 

461.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  acétique 
CH3-C02H  est  un  liquide  d  odeur  caractéristique,  qui 
bout  a  118  degrés  et  se  solidifie  à  17  degrés,  lorsqu'il 
est  ])uv  (acide  acétique  crlstaUlsahlej. 

C'est  encore  un  acide  fort,  passablement  caustique, 
qui,  ave-c  les  bases,  donne  des  sels  de  la  forme 
C2H302M  ou  (C2H302)2M''. 

Parmi  les  pins  employés,  nous  rappellerons  l'acétate 
de.  sodium,  l'acétate  d'ammoniaque,  l'acétate  de  cuivre 
(verdetj,  et  les  acétates  de  plomb  fsel  et  extrait  de 
Saturne). 

L'acide  acétique  s'extrait  du  vinaigre  ou  des  pro- 
duits de  la  distillation  du  bois.  Pour  cela,  on  sature  le 
liquide  par  de  la  craie,  qui  transforme  l'acide  acétique  . 
volatil  en  acétate  de  calcium  fixe,  on  évapore,  puis  on 
torréfie  légèrement  le  résidu,  de  manière  à  détruire 
les  impuretés  qui  souillent  l'acétate,  sans  décomposer 
celui-ci;  on  ajoute  enfin  de  facide  sulfurique  et  on 
distille  une  dernière  fois. 


C2H302;2Ca  +  SO'^H^     SO^Ca  - 
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On  peut  obtenir  Tacide  acétique  par  synthèse  en 
oxydant  l'alcool  ordinaire  par  l'ac-ide  cliromique,  le 
chlore  en  présence  de  Teau.  ou  le  noir  de  plaxinp.  eu 
présence  de  Tair. 

C'est  par  une  réaction  de  ce  genre  que  le  myco- 
derma  aceti  attaque  l'alcool  dans  la  fabrication  du 
vinaigre. 

L'acide  acétique  sert  à  faire  le  vinaigre  de  qualité 
inférieure  et  à  fabriquer  les  acétates  métalliques. 

Acide  propionique  C^H  0-. 

462.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  propio- 
nique C-H^-Cd-H  est  un  liquide,  bouillant  à  140  degrés, 
qui  possède  presque  toutes  les  propriétés  de  l'acide 
acétique;  il  n'a  pas  d'usage  parce  qu'il  est  beaucoup 
plus  diflicile  a  préparer. 

On  ne  peut  l'obtenir  que  par  syntliese,  en  saponi- 
liantpar  un  alcali  le  cvanure  d'etlivle  ov. propiorutnle 
C-^H'^-CAz. 

C^H^Az  —  KOH  -  H^O  =  AzH^  —  C^H^O^K. 

Pivpiunitrile.  Propic.nate  de  potassium. 

On  distille  ensuite  avec  de  l'acide  sulfurique. 
C3H^0^K  —  SO^H^  =  SO^HK  -p  C^H^O^. 

Acide  butyrique  C^H^O-.. 

433.  Propriétés,  préparation.  —  Il  existe  deux  acides 
butyriques  isomères  :  l'acide  butanrjïque  ou  butyrique 
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ordinaire  CH3-CH2-CH2-C02H  et  l'acide  méthijlpropa- 

noïque  q^3>CH-C0^H;  nous  ne  parlerons  ici  que  dii 

premier,  qui  est  seul  intéressant. 

L'acide  butyrique  est  un  liquide  incolore,  un  peu 
sirupeux,  qui  bout  à  154  degrés  et  possède  une  odeur 
de  beurre  rance  des  plus  caractéristiques. 

Ses  propriétés  chimiques  sont  semblables  à  celles 
de  ses  homologues  inférieurs. 

Pour  le  préparer  on  maintient  vers  38  degrés,  dans 
de  grandes  bonbonnes,  un  mélange  de  craie  et  de 
terre  de  jardin,  en  présence  d'eau  sucrée  à  5  pour  100. 
Au  bout  de  quelques  jours  il  se  déclare  dans  la  masse 
une  fermentation  active  qui  transforme  le  sucre  en 
acide  butyrique,  avec  dégagement  d'acide  carbonique 
et  d'hydrogène. 

C6H1206  =:  2C02  +  4H  -4-  .C4H802. 

Lorsque  l'effervescence  est  calmée,  on  évapore  le 
liquide  et  on  distille  le  butyrate  de  calcium  restant 
avec  de  l'acide  sulfurique. 

L'acide  butyrique  sert  à  préparer  Vessence  cVananas 
ou  butyrate  cVéthijle.  Il  existe  dans  le  beurre  à  l'état 
de  butijrine  ou  éther  tri  butyrique  de  la  glycérine. 

Acide  valérique  C^W^O-. 


464.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  valérique  ou 
valérlanique  du  commerce  est  un  mélange  des  deux 

isomères  ^^^>CH-CH2-CH3  et  ^|[][3>CH-CH2-C02H, 

tous  deux  dérivés  du  méthijl  2  butane. 

C'est  un  liquide  sirupeux,  bouillant  à  175  degrés, 
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qui  se  reconnaît  immédiatement  à  son  odeur  fétide, 
rappelant  celle  du  fromage. 

Il  existe  dans  le  fromage  et  dans  la  racine  de  valé- 
riane; on  le  prépare  en  oxydant  l'alcool  amylique  par 
l'acide  chromique. 

C^Hi^O  +  20  =  H20  +  C^HioQ^. 

L'acide  valérique  sert  à  préparer  Vessenee  de  pommes 
ou  valérate  d'amtjle;  on  emploie  aussi  quelques-uns 
de  ses  sels  ou  de  ses  éthers  en  médecine. 

Acides  gras  proprement  dits. 

465.  Propriétés.  —  Les  acides  gras  proprement  dits  sont 
l'acidepalmitiqueCi6H3202^ l'acide  margarique  C^m^'^O'^ 
et  l'acide  stéarique  ils  se  rencontrent  tous 

trois  dans  les  graisses  animales,  ainsi  que  l'acide 
oléique  à  l'état  d'éthers  de  la  glycérine. 

-  Ces  éthers,  ou  principes  constituants  des  graisses, 
sont  appelés  palmlUne,  margarine,  stéarine  et  oléine. 
Cette  dernière  seule  est  liquide  à  la  température 
ordinaire. 

Leurs  formules  : 

PalmiUne  .  Cm^{C^m^^^O'^Y, 

Margarine   C3H5(Ci 'H3302)3, 

Stéarine   Cm^C^m^^O'-f, 

Oléine   Cm^{C^m'^^0''+. 

montrent  que  ces  corps  sont  des  éthers  saturés,  ren- 
fermant trois  molécules  d'acide  pour  une  seule  de 
glycérine. 

Les  acides  gras  proprement  dits  sont  des  corps 
solides,  fusibles  vers  65  degrés,  insolubles  dans  l'eau 
et  solubles  .dans  l'alcool,  d'où  ils  peuvent  cristalliser 
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en  petites  lamelles  blanches.  Ils  sont  combustibles  et 
bi'ùlent  à  Tair  avec  une  flamme  éclairante;  leurs  sels 
ou  savons  alcalins  sont  seuls  solubles  dans  l'eau. 

466.  Préparation.  —  Pour  les  fabriquer  on  saponifie 
le  suif  par  la  vapeur  d'eau,  en  autoclave,  vers  180  de- 
grés, en  présence  d'une  petite  quantité  de  chaux  qui 
favorise  Tattaque.  La  graisse  se  trouve  ainsi  dédoublée 
en  glycérine,  qui  reste  dissoute  dans  l'eau,  et  en 
acides  qui  surnagent. 

C3H5^C^'5H3i02)3  +  3H20=  C3H«03  +  3C'6H3202. 

Palmitine.  Glycérine.     Ac.  palmitique. 

On  sépare  ces  derniers  par  décantation,  on  les  dis- 
tille dans  un  courant  de  vapeur  d'eau  surchauffée  et 
finalement  on  les  comprime  à  la  presse  hydraulique 
pour  en  faire  écouler  l'acide  oléique  liquide  qui  les 
imprègne. 

On  obtient  ainsi  un  mélange,  formé  surtout  d'acide 
palmitique  et  d'acide  stéarique,  qui  peut  servir  immé- 
diatement à  la  fabrication  des  bougies. 

Pour  fabriquer  les  savons,  c'est-à-dire  les  sels  alca- 
lins des  acides  gras,  il  n'est  pas  nécessaire  d'isoler  ces 
acides  à  l'avance;  on  saponifie  directement  les  graisses 
(le  plus  souvent  de  l'huile)  par  une  lessive  de  potasse 
ou  de  soude  et  on  sépare  le  savon  de  la  glycérine  qui 
se  produit  en  même  temps  par  le  sel  marin,  dans 
lequel  il  est  insoluble. 

C3ff(C13H3302)3  _|_  3K0H  =  C3H803  3C18H3302K. 

Oléine.  Glycér.    Oléate  de  potassium. 

L'acide  oléique,  dissout  dans  un  alcali,  donne  immé- 
diatement du  savon. 

Le  savon  de  potasse  reste  toujours  pâteux  {savon 
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noir),  le  savon  de  soude  est  solide  et  peut  être  moulé 
en  pains  [savon  de  Marseille)  ]  on  les  emploie  tous 
deux  pour  le  dégraissage  des  étoflés.  Le  savon  de 
plomb  ou  olèate  de  plomb,  enfin,  constitue  Vernplàtre 
simple  des  pharmaciens;  il  est  insoluble  dans  Teau  et 
soluble  dans  Féther. 

Acide  lactique  C^HOO^. 

467.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  lactique  est 
un  aelde-alcool  dont  on  représente  la  constitution 
moléculaire  par  la  formule  CH^-CHOH-CO-H.  Liquide 
à  la  température  ordinaire,  Tacide  lactique  est  un 
acide  fort,  qui  rougit  énergiquement  le  tournesol 
et  donne  des  sels  monométalliques  avec  toutes  les 
bases. 

On  peut  l'extraire  du  lait  aigri,  dans  lequel  il  prend 
naissance  à  la  suite  d'une  fermentation  spéciale,  en 
saturant  celui-ci  par  Toxyde  de  zinc  et  concentrant 
jusqu  a  cristallisation  le  liquide  filtré  :  on  obtient  ainsi 
du  lactate  de  zinc  que  Ton  décompose  ultérieurement 
par  r hydrogène  sulfuré. 

Zn(C^H503j2     H^S  =  ZnS  H-  2C3H603. 

Il  est  préférable  d'ajouter  au  lait  aigri  une  solution 
de  sucre  ou  de  lactose  et  d'abandonner  le  tout  à  la 
fermentation  spontanée,  en  présence  d'un  excès  d'oxyde 
de  zinc  :  il  se  forme  ainsi,  dans  l'espace  de  quelques 
jours,  une  quantité  considérable  de  lactate,  que  l'on 
traite  comme  ci-dessus. 

L'acide  lactique  se  rencontre  également  dans  les 
muscles  :  il  est  alors  actif,  tandis  que  celui  du  lait  est 
sans  action  sur  la  lumière  polarisée. 
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Acides  bibasiques. 

468.  Généralités.  —  Les  acides  bibasiques  sont  ceux 
qui  renferment  deux  carboxyles;  ils  peuvent  tous  être 

représentés  par  la  formule  générale  R(;C0-H)2,  qui 
devient  C'^H^^-^Qi  pour  ceux  qui  dérivent  des  hydro- 
carbures saturés  et  qui  n'ont  pas  d'autre  fonction  que 
celle  d'acides  bibasiques. 

On  en  connaît  un  assez  grand  nombre  qui  sont  à  la 
fois  alcools  et  acides,  nous  les  décrirons  à  la  suite  des 
premiers. 

Acide  oxalique  C-H^O'^. 

469!  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  oxalique 
CO-H-CO-H  est  un  corps  solide  blanc,  qui  cristallise 
en  aiguilles  prismatiques  renfermant  2  molécules  d'eau 
de  cristallisation.  Il  est  très  soluble  dans  l'eau,  forte- 
ment acide  et  légèrement  vénéneux. 

L'acide  oxalique,  saturé  au  préalable  par  une  base 
alcaline,  donne  avec  les  sels  de  calcium  un  précipité 
blanc  doxalate  de  calcium  C^O^Ca ,  insoluble  dans 
l'acide  acétique  et  soluble  dans  l'acide  chlorhydrique. 
Cette  réaction  est  caractéristique. 

L'acide  oxalique,  ainsi  que  tous  les  acides  bibasiques, 
donne  avec  une  même  base  deux  sels  différents,  un 
oxalate  neutre  et  un  oxalate  acide  ou  hioxalate,  qui 
ont  pour  formules  C^O'^^.P  et  C^O^HM,  pour  les  sels 
de  métaux  monovalents. 

La  chaleur,  surtout  si  l'on  opère  en  présence  d'un 
alcool  polyvalent  tel  que  la  glycérine,  le  dédouble  en 
acide  carbonique  et  acide  formique. 

C2H20i=:C02-r  CH^O^. 
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L'acide  sulfurique  lui  enlève  les  éléments  de  l'eau 
et  en  dé-a-e  un  mélange  équimoléculaire  d'acide  car- 
bonique et  d'oxyde  de  carbone. 

C2H204     H^O  +  CO2  +  CO. 

L'acide  oxalique  existe  dans  un  grand  nombre  '  de 
plantes,  le  plus  souvent  sous  la  forme  d'oxalate  de 
calcium  ;  l'oseille  en  renferme  de  grandes  quantités, 
.  a  l'état  de  bioxalate  de  potassium  {sel  cVoselUe).  ~ 
On  le  prépare  en  chauffant  de  la  sciure  de  bois,  vers 
200  degrés,  avec  un  excès  de  soude  caustique  ;  il  se 
torme  ainsi  de  l'oxalate  de  sodium  peu  soluble,  que 
l'on  décompose  par  l'acide  sulfurique. 

L'acide  oxalique  se  forme  enfin  dans  un  o-rand 
nombre  d'oxydations;  il  sulïït  de  faire  bouillir  une  so- 
lution de  sucre  avec  de  l'acide  azotique  pour  en  avoir 
des  quantités  notables. 

On  l'emploie  dans  l'impression  des  étoffes  et  pour 
enlever  les  taches  d'encre  sur  le  linge. 

Acide  succinique  C^H^O'k 

r4T/rn°^"^'*'''  P^'^P^^^ti""-  ~  L'acide  succinique 
<--H  (0O-H)-  est  un  corps  blanc,  cristallisé,  qui  n'a 
d'importance  que  par  ses  produits  de  transformation 

Le  hvome  le  modilie  très  facilement  par  substitution 
et  le  cliange  d'abord  en  acide  monobromosueeinique 
C'H'BrO',  puis  en  acide  dibromosuceinique  C4H*Br204. 

L'acide  succinique  existe  tout  formé  dans  Yambr  'e 
ou  sueein;  on  le  prépare  par  synthèse  en  saponifiant 
Je  cyanure  d'étlujlène  ou  iiitrile  succinique  par  la  iio- 
tasse  caustique. 

Cyanure  cl  ethylène.  ~  * 

Succinate 


Il  n'a  aucun  usage  industriel 


de  potassium 

Lin  u.-ici^u  inausiriei, 

CHIMIE  25 
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Acide  malique  C^H^O^. 

471.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  malique  a 
pour  formule  de  constitution  CO^H-CH^-CHOH-CO^H  ; 
il  est  donc  à  la  fois  acide  bibasique  et  alcool  secon- 
daire. C'est  un  corps  solide  blanc,  très  soluble  dans 
l'eau  et  très  fortement  acide,  dont  la  saveur  rappelle 
celle  des  pommes  vertes.  Ses  solutions  sont  actives,, 
à  cause  du  carbone  asymétrique  que  renferme  sa  mo- 
lécule. 

L'acide  malique  existe  dans  un  grand  nombre  de 
fruits,  entre  autres  les  pommes,  les  groseilles,  les  ce- 
rises et  les  baies  de  sorbier;  pour  l'en  retirer  on 
exprime  ces  fruits,  on  porte  le  jus  qui  s'en  écoule  à 
FébuUition,  pour  coaguler  les  matières  albuminoïdes, 
puis  on  ajoute  un  léger  excès  d'acétate  de  plomb,  qui 
précipite  l'acide  malique  à  l'état  de  sel  de  plomb  inso- 
luble. On  décompose  finalement  ce  sel  par  l'acide 
sulfliydrique. 

C^H^^O^Pb  -f  H^S  ^  PbS  4-  Cm^OK 

L'acide  malique  peut  se  préparer  par  synthèse,  en 
traitant  l'acide  monobromosuccmique  par  la  potasse 
caustique. 

C^H^BrO^  +  3K0H=  KBr  -|-  2^0  +  C^H^O'^K^. 

Acide  tartrique  C^H^O^. 

472.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  tartrique 
C02H-CHOH-CHOH-C02H  est  en  même  temps  deux 
fois  acide  et  deux  fois  alcool  secondaire.  C'est  un  beau 
corps  blanc,  très  bien  cristallisé,  qui  possède  une  sa- 
veur de  fruits  verts  assez  caractéristique. 
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L'acide  tartrique  ordinaire  du  coiinnerce  est  dextro- 
gyre,  mais  on  connaît  son  isomère  optique  lévogyre, 
ainsi  que  l'acide  raeémique,  inactif  par  compensation, 
qui  résulte  de  la  combinaison  des  deux  précédents,  et 
l'acide  tartrique  Inaetif  \y<iv  nature.  La  dissymétrie  de 
l'acide  tartrique  est  sensible  même  sur  sa  molécule 
cristalline,  et  on  remarque  sur  les  cristaux  des  acidôs 
tartriques  droit  et  gauche  des  facettes  hémièdres  non 
superposables,  qui  sont  entre  elles  connue  un  objet  et 
son  inuige  dans  un  miroir  plan  (Pasteur).  Les  deux 
acides  actifs  et  l'acide  inactif  peuvent  être  représentés 
parles  formules  suivantes,  qui  rendent  bien  compte 
de  leurs  propriétés  (voir  Théorie  du  carbone  asijmé- 
trique). 

K  OH  .   HO  H  H  H 

I  Il  II 

CO^H-C-C-CO^H  C02H^C-C-C02H  C02H-C-C-C0^^H 

I    I  II  II' 

HO  H  H  OH  HO  OH 

Acide  gauche.  Acide  droit.  Acide  inactif. 

L'acide  tartrique  donne  quelques  sels  intéressants, 
parmi  lesquels  nous  citerons  la  crèrne  de  tartre  ou 
bitartraie  de  potassium  C^H^O^K  et  \e  selde  Seirjnette 
ou  tartrate  double  de  potassium  et  de  sodium 
C^H^OGKNa. 

lu'émétique  ou  tartre  stibié,  qui  sert  comme  vomitif 
en  médecine,  est  un  étlier  antimonieux  de  la  crème 
de  tartre  C'*H^OGK(SbO). 

L'acide  tartrique  se  retire  de  la  crème  de  tartre, 
qui  elle-même  provient  des  dépots  qui  se  forment  dans 
la  préparation  et  la  conservation  du  vin.  Pour  cela  on 
précipite  la  crème  de  tartre,  en  solution  chaude,  par 
la  craie  et  le  chlorure  de  calcium,  ce  qui  donne  du 
tartrate  de  calcium  insoluble,  que  l'on  décompose  enfin 
par  l'acide  sulfurique. 
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2C4H506K+C03Ca  =  C4H406K2+C4H406Ca+H20-[-C02 
C4H^06K2  4-  CaCP  =2KC1  +  C'^H^OeCa. 
C^^H^OeCa  +  S0'^H2  =r  SO'Ca  +  C4H606. 

On  obtient  ainsi  de  l'acide  tartriqiie  droit,  que  la 
chaleur  transforme  en  acide  tartrique  inactif  etV  en 
acide  racémique,  d'où  Ton  peut  extraire  l'acide  iù^  . 
trique  gauche  (Pasteur,  Jungfieîsch).  \> 

L'acide  racémique  a  été  préparé  directement  par  i 
synthèse,  en  décomposant  l'acide  dibromosuccinique 
par  la  potasse. 

C4H'^Br204  +  4K0H  =  2KBr  +  2H20  +  aH406K2. 

L'acide  tartrique  ordinaire  sert  à  aciduler  les  limo- 
nades et  à  préparer  les  tartrates. 

Acides  tribasiques.  Acide  citrique  C^H^O^ 

473.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  citrique 
C02H-CH2-C(OH)-CH2..C02H 
C02H 

-est  le  seul  représentant  digne  d'intérêt  des  acides  tri- 
basiques  ;  sa  formule  montre  qu'il  est  en  même  temps 
alcool  tertiaire. 

L'acide  citrique  est  un  corps  solide  blanc  qui  res- 
semble beaucoup,  par  son  aspect  et  par  sa  saveur,  à 
l'acide  tartrique;  il  a  les  mêmes  usages  que  lui  et 
s'extrait  du  jus  de  citron,  qui  en  renferme  une  grande 
quantité,  en  saturant  celui-ci  par  la  craie  et  décompo- 
sant ensuite  le  citrate  de  calcium  précipité  par  l'acide 
sulfurique. 


CHAPITRE  VI 
ETHERS 

474.  Définition,  classification.  —  On  comprend  sous 
la  dénomination  générale  d'étliers  deux  séries  de  corps 
absolument  différents:  les  éthers-oxydes  et  le^éthers- 
sels. 

Les  premiers  sont  les  oxydes  des  radicaux  al- 
cooliques ;  ils  ont  pour  formule  générale  R^O  ou  R"0, 
parfois  même  R-O-R'  (éthers  mixtes)  et  peuvent  être 
comparés  aux  oxydes  métalliques  ;  les  autres  sont  les 
combinaisons  des  alcools  avec  les  acides  :  ce  sont  des 
espèces  de  sels,  dont  le  métal  est  remplacé  par  un  ra- 
dical alcoolique,  et  auxquels  on  applique  la  même  no- 
menclature qu'aux  sels  véritables. 

Ethers-oxydes.  Etlier  ordinaire  C^R^^O. 

475.  Propriétés,  préparation.  —  Les  éthers-oxydes 
sont  ordinairement  des  corps  très  volatils  et  très  com- 
bustibles, résistant  très  bien  à  l'action  des  réactifs  les 
plus  énergiques  ;  on  les  prépare  tous  par  une  même 
méthode  générale,  qui  consiste  à  déshydrater  partiel- 
lement l'alcool  d'où  ils  dérivent. 


2(R-OH)r=H^O  +  R20. 

Alcool.  Ether. 
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Le  plus  important  d'entre  eux  est  Téther  ordinaire 
ou  éther  sulfurique  {C-R^fO  ;  c'est  un  liquide  très 
léger,  qui  bout  à  34  degrés  et  possède  une  odeur  ca- 
ractéristique assez  agréable.  Ses  vapeurs  provoquent 
l'anestliésie  comme  celles  du  chloroforme. 

Il  est  éminemment  inflammable  et  doit  être  toujours 
manié  loin  de  tout  corps  en  ignition. 

Il  sert  en  médecine  et  dans  les  laboratoires,  comme 
disï?olvant  ;  on  le  prépare  en  distillant  un  mélange 
d'alcool  et  d'acide  sulfurique  (fîg.  70).  Il  se  forme  d'abord 


Fig.  70.  —  Prèparatioa  d3  l'éthsr. 


du  bisulfate  d'éthyle,  qui  se  décompose  ultérieurement, 
en  présence  d'un  excès  d'alcool,  en  éther  et  acide  sul- 
furique, incessamment  régénéré  (Williamson). 


C2H60  -f  S04H2  =  H20  +  SO^HC2H5. 

C2H60  4-  S04HC2H5       (02^)20  +  S0*H2. 
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Etliers-sels. 

476.  Propriétés,  préparation.  —  On  connaît  une  quan- 
tité d'éthers-sels  différents  ;  ce  sont  tous  de.s  corps 
volatils,  à  odeur  souvent  agréable,  et  peu  solubles 
dans  l'eau. 

Les  alcalis  les  décomposent  facilement,  en  s'empa- 
rant  de  leur  acide  et  en  mettant  en  liberté  l'alcool 
qu'ils  renferment  ;  ce  dédoublement  est  connu  sous  le 
nom  de  saponification,  parce  qu'il  a  lieu  dans  la  fa- 
brication du  savon  ordinaire. 

On  les  prépare  tous  en  mettant  l'alcool  et  l'acide 
que  l'on  veut  unir  en  présence  d'un  corps  déshydra- 
tant, qui  est  le  plus  souvent  l'acide  sulfurique.  L'opé- 
ration se  fait,  suivant  les  cas,  à  froid  ou  à  chaud. 

Exemple: 

C2HG0  +  C2H'^02  =  H20  +  C2H302C'^H5. 

Alcool.     Ac.  acétique.  Acétate  d'éthyle. 

On  peut  les  oljtenir  encore  en  traitant  un  alcool  par 
un  anhydride  ou  un  chlorure  d'acide 

C2H60  +  C2H30C1  =  Hci  +  cm-o'^cm-. 

Alcool.       Chl.  acétique.  Acétate  d'éthyle. 

Parmi  les  éthers-sels  nous  citerons  seulement  ceux 
qui  sont  susceptibles  de  quelque  application. 

477.  Chlorure  de  méthyle  ou  chlorométhane  CWC\: 
—  C'est  un  gaz  incolore,  liquéfiable  à  —  23  degrés, 
qui  brûle  à  l'air  avec  une  flamme  blanche  bordée  de 
vert  ;  il  sert  à  l'état  liquide  comme  réfrigérant,  en 
particulier  dans  la  fabrication  de  la  glace  artificielle. 
Sous  l'action  d'un  courant  d'air  sec,  sa  température- 
peut  descendre  jusqu'à  —  50". 


^•^•0  CHIMIE  ORGANIQUE 

On  le  prépare  dans  les  lab^oratoires  en  chauffant  un 
mélange  d'esprit  de  bois,  de  sel  marin  et  d'acide  sul- 
furique  ;  dans  l'industrie  on  le  fabrique  en  distillant  le 
chlorhydrate  de  triméthij lamine  (CH3)3Az,HCl. 

478.  Acétat3  d'éthyle  C2H302C2H5  ;  acétate  d'amyle 
C2H302C5Hn  ;  butyrats  d'éthyle  C^H'O^C^Hs  ;  valérate 
d'amyle  Cm^O^Cm^K  -  Ce  sont  tous  des  liquides  à 
odeur  agréable  de  fruits,  que  l'on  emploie  pour  aro- 
matiser le  sucre  d'orge  dans  la  fabrication  des  bon- 
bons anglais  ;  l'acétate  d'amyle,  le  butyrate  d'éthyle  et 
le  valérate  d'amyle  sont  connus  ,  dans  le  commerce 
sous  les  noms  à' essence  de  poires,  essence  d'ananas  et 
essence  de  pommes.  On  les  prépare  tous  par  la  mé- 
thode générale  indiquée  plus  haut. 

479.  Nitro-glycérine  C3H5(Az03)3.  La  nitro-glycé- 
rme  est  l'éther  trinitrique  de  la  glycérine;  c'est  un 
liquide  incolore,  peu  volatil  et  complètement  insoluble 
dans  l'eau,  qui  détone  avec  une  violence  extrême  par 
le  choc  ou  par  l'explosion  d'une  amorce  de  fulminate, 
en  dégageant  un  volume  considérable  de  gaz. 

.     2C3H5(Az03)3  ^  6C02  +  5H20  +-6Az  +  O. 

La  nitro-glycérine  se  prépare  en  traitant,  à  froid,  la 
glycérine  par  un  mélange  d'acide  sulfurique  et  d'acide 
azotique  concentrés;  elle  sert  à  fabriquer  la  d(jnamite, 
qui  est  un  mélange  de  nitro-glycérine  et  d'un  sable 
particulier,  très  poreux  (Kieselcjuhr) , 

480.  Coton-poudre.  —  Le  coton-poudre  est  un  éther 
ou  un  mélange  d'éthers  nitriques  de  la  celhilose;  on 
en  connaît  deux  variétés  principales  :  la  cellulose  mo- 
nonitrique ou  coton  soluble  C^H^OHAzOS),  qui  se  dis- 
sout entièrement  dans  l'alcool  éthéré,  pour  donner  le 
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coUodion  normal,  et  la  cellulose  trinitrique  ou  fulml- 
œton  CGH'(32(Az03)3,  qui  est  insoluble  dans  tous  les 
réactifs  et- détone  avec  violence  quand  on  l'enflamme 
à  l'aide  d'une  amorce  fulminante. 

Le  coton-poudre  se  prépare  en  traitant  la  cellulose 
par  un  mélange  d'acide  sulfurique  et  d'acide  azotique 
concentrés;  il  sert  comme  explosif  et  forme  la  base 
des  poudres  dites  sans  fumée.  La  cellulose  mononi- 
trique sert  aussi  à  fabriquer  le  eelluloïde,  mélange  de 
coton-poudre  et  de  camphre  qui  est  très  malléable  à 
chaud  et  peut  alors  prendre  toutes  les  formes  pos- 
sibles. 


48L  Graisses.  —  Les  graisses  sont  des  éthers  natu- 
rels de  la  glycérine,  qui  renferment  le  plus  souvent 
des  acides  monoatomiques  saturés  (voir  Acides  gras)  ' 
ce  sont  des  corps  liquides  ou  solides,  toujours  très 
fusibles  et  très  combustibles,  non  volatils,  complète- 
ment insolubles  dans  l'eau  et  l'alcool,  solubles,au  con- 
traire,  dansl'éther,  le  sulfure  de  carbone  et  les  hvdro- 
carbures. 

Elles  servent  dans  l'alimentation,  ainsi  que  pour  le 
graissage  des  machines  et  la  fabrication  des  bougies 
et  du  savon. 

Les  huiles  sont  des  graisses  liquides,  formées  sur- 
tout de  trlolélne;  on  les  classe  souvent  en  huiles  sic- 
catives, qui  se  dessèchent  à  l'air  par  oxydation,  et  en 
huiles  r/rasses,  qui  conservent  à  peu  près  indéfiniment 
leur  fluidité  à  l'air. 

Les  huiles  siccatives,  et  en  particulier  l'huile  de  lin 
servent  en  peinture  ;  on  les  associe  alors  à  l'essence 
de  térébenthine. 
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MATIÈRES  AZOTÉES  DE  LA  SÉRIE  GRASSE 


482.  Classification.  —  Les  matières  organiques  azo- 
tées bien  définies  peuvent  toutes  se  ramener  à  trois 
groupes  principaux,  qui  sont  les  aminés  on  ammonia- 
ques composées,  les  amides  et  les  nitriles. 

Les  aminés  résultent  de  la  substitution  d'un  ou  plu- 
sieurs radicaux  alcooliques  à  l'hydrogène  de  l'ammo- 
niaque ordinaire  ;  elles  sont  toutes  basiques  comme 
l'ammoniaque  elle-même  et  donnent  avec  les  acides 
des  sels  dans  lesquels  on  peut  concevoir  l'existence 
A'ammoniums  composés,  dérivés  par  substitution  de 
l'ammonium  ordinaire  AzH^. 

La  formule  générale  des  aminés  peut  donc  s'écrire 

RAzH2,    ^,>AzH    ou    ^,>AzR",    si    l'on  appelle 

R,  R'  et  R"  des  radicaux  alcooliques  quelconques, 
identiques  ou  différents.  Le  premier  type,  qui  ren- 
ferme le  reste  AzH^,  caractérise  les  aminés  primaires, 
le  second  répond  aux  aminés  secondaires  et  le  troi- 
sième aux  aminés  tertiaires. 

Les  amides  résultent  de  la  substitution  du  groupe 
AzH2  à  l'oxhydryle  d'un  acide  ;  leur  formule  générale 
est  en  conséquence  R-COAzH-. 

Les  acides  bibasiques  peuvent  fournir  deux  amides 
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différentes  dont  Tune  renferme  encore  une  fonction 
d'acide;  c'est  le  cas  de  l'acide  oxalique  qui  donne  d'a- 
Ijord  l'acide  oxamlqiœ  CO^H  —  COAzH^,  puis  Yoxa- 
mide  C0xVzH^-C0AzH2. 

Enfin  les  nltrîles  sont  les  produits  de  la  substitu- 
tion d'un  atome  d'azote  à  trois  atomes  d'hydrogène, 
dans  le  groupe  terminal  CH^  d'un  hydrocarbure  quel- 
conque ;  leur  formule  générale  R-CAz  permet  de  les 
envisager  comme  des  cyanures  de  radicaux  alcoo- 
liques. 

Aminés. 

483.  Propriétés,  préparation.  —  Les  aminés  sont  des 
corps  très  volatils  qui  possèdent  la  plupart  des  pro- 
priétés physiques  et  chimiques  de  l'ammoniaque;  elles 
ont  toutes  une  forte  odeur,  rappelant  quelquefois  de 
très  près  celle  de  l'ammoniaque,  et  donnent  avec  les 
acides  des  sels  cristallisables,  généralement  inodores 

quelquefois  isomorphes  avec  les  sels  alcalins. 

On  forme  le  nom  des  aminés  en  énonçant  à  la  suite 
les  uns  des  autres  les  radicaux  qui  s'y  trouvent  et  en 
ajoutant  la  terminaison  aminé. 

Exemple  : 

(CH3){C2H5)(C3H^)Az. 

Méthyléthylpropylamine. 

On  les  prépare  ordinairement  par  la  méthode 
d'Hoffmann,  qui  consiste  à  traiter  l'ammoniaque  ou 
une  aminé  déjà  formée  par  l'iodure  du  radical  qu'on 
veut  faire  entrer  dans  sa  molécule.  On  peut  ainsi  ob- 
tenir successivement  toutes  les  aminés,  primaires, 
secondaires  ou  tertiaires,  et  même  les  iodures  des 
ammoniums  composés. 


Wt  CHIMIE  ORGANIQUE 

AzH3  +  CH3I=  (CH3)AzH2,HI        lodhijdrate  de  mé- 

tliylCLTYlttlG . 

(CH3)AzH-^  +  CH3Izr.(CH3)2AzH,HI  lodhydrate  de  dl- 

métluflamine. 

(CH3)2AzH  4-  CH3I  =  (CH3)3Az,HI  .  lodhtjdrate  de  trl- 

mèthijlamine . 

(CH3)3Az+  CH3I=^(CH3)4AzL....  loduredetétramé- 

thijlannnonium. 

La  triméthylamine  Az(CH3j3  présente  seule  quelque 
intérêt  pratique  ;  c'est  un  liquide  extrêmement  volatil, 
qui  possède  une  forte  odeur  de  poisson  pourri;  ell^ 
se  produit,  en  effet,  dans  la  putréfactîbn  des  matières 
azotées  ct)mplexes. 

La  triméthylamine  prend  naissance  également  dans 
la  distillation  sèôlie  des  vinasses  de  betteraves,  c'est 
ce  qui  permet  de  l'obtenir  industriellement  en  grande 
quantité.  Son  chlorhydrate  donne,  ne  se  décomposant 
par  la  chaleur,  du  chlorure  de  méthyle. 

Amides. 

484.  Propriétés,  préparation.  —  Les  amides  sont  des 
corps  neutres,  généralement  bien  cristallisés,  que  l'on 
reconnaît  à  ce  qu'ils  se  transforment,  par  hydratation, 
en  sels  ammoniacaux. 

R  —  C0AzH2  +  H20  =  R  —  C02AzH^ 

Amide.  Sel  ammoniacal. 

On  leur  donne  habituellement  le  nom  de  l'acide 
d'où  ils  dérivent,  terminé  par  amide. 

La  potasse  donne  avec  eux  un  sel  de  potassium  et 
un  dégagement  d'ammoniaque. 
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Les  corps  très  avides  d'eau,  comme  l'anliydride 
phosphorique,  les  transforment  en  nitriles. 

R— COAzH^  =  H20  +  R— CAz. 

Amide.  Nitrile. 

On  prépare  les  amides  en  déshydratant  les  sels 
ammoniacaux  par  la  chaleur  ou  en  traitant  les  éthers- 
selspar  l'ammoniaque;  l'alcool  de  l'étherest  alors  mis 
en  liberté. 

C2H302AzH'^     H20  +  C2H30AzH2. 

Acétate  d'ammoniaque.  Acétamide. 

C204(C2H5)2  4-  2AzH3  =:  2C2HGO  +  C202(AzH2)2. 
Oxalate  d'éthyle.  Oxamide. 

485.  Urée  CO(AzH2)2.  _  iJurée  est,  le  seul  corps 
intéressant  de  cette  série,  elle  représente  l'amide  de 
l'acide  carbonique  C0(0H)2  et  devrait  être  appelée 
carbamide. 

L'urée  est  un  beau  corps  blanc,  cristallisé  en  lon- 
gues aiguilles  prismatiques,  très  solubles  dans  l'eau 
et  dans  l'alcool,  qui  se  changent  par  hydratation  en 
carbonate  d'ammoniaque. 

CO(AzH2)2  _i_  2H20  =z  CO3(AzH'02. 

En  présence  de  matières  organiques  complexes, 
l'urée  est  facilement  attaquée  par  un  ferment  spécial 
qui  produit  le  même  effet;  c'est  cette  réaction  qui  est 
cause  de  l'odeur  ammoniacale  qui  se  développe  pen- 
dant la  putréfaction  de  l'urine. 

Les  oxydants  la  décomposent,  en  donnant  de  l'acide 
carbonique,  de  l'eau  et  de  l'azote. 

L'urée  existe  dans  l'urine  de  l'homme,  qui  en  ren- 
ferme environ  20  grammes  par  litre;  on  la  prépare 
artificiellement  par  le  procédé  de  Wôhler,  quiconsist- 
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à  évaporer  jusqu'à  sec  une  dissolution  de  eyanate  de 
potassium  et  de  sulfate  d'ammoniaque. 

2C0AzK  4-  SO4(AzH'02  =  S04K2  -f  2CO(AzH2)2. 

€yanat.e  de  potassium.  Urée. 

On  extrait  l'urée  de  son  mélange  avec  le  sulfate  de 
potassium  au  moyen  de  l'alcool,  qui  la  dissout  seule. 

486.  Acide  urique  C^O^iVz'^H^.  —  L'acide  urique  est 
un  dérivé  complexe  de  l'urée,  qui  se  trouve  en  aloon- 
dance  dans  les  déjections  des  oiseaux  et  des  serpents, 
exceptionnellement  dans  l'urine  de  l'homme.  C'est 
une  poudre  blanche^  cristalline,  à  peu  près  insoluble 
dans  l'eau,  que  l'on  reconnaît  à  ce  qu'elle  donne  avec 
l'ammoniaque,  après  oxydation  par  l'acide  nitrique, 
une  coloration  rouge  intense  (murexlde) . 

L'acide  urique  se  dissout  dans  les  alcalis,  mais  ne 
doit  pas  être  considéré  comme  un  véritable  acide  :  il 
n'en  possède  d'ailleurs  aucunement  la  constitution  et 
ne  donne  pas  avec  les  bases  de  véritables  sels. 

Nitriles. 

4S7.  Propriétés,  préparation.  —  Les  nitriles  sont  des 
corps  volatils  que  l'on  reconnaît  à  ce  qu'ils  se  trans- 
forment successivement,  par  hydratation,  en  amides 
et  en  sels  ammoniacaux. 

R— CAz  +  H20     R— C0AzH2. 

Nitrile.  Amicle. 

R— CAz  +  2H20  =  R--C02AzH4. 

Nitrile..  Sel  ammoniacal. 

On  profite  souvent  de  cette  dernière  réaction  pour 
préparer  les  acides  organiques;  nous  avons  eu  déjà 
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occasion  de  l'appliquera  propos  de  l'acide  propionique 
et  de  l'acide  succinique. 

On  donne  aux  nitriles  le  nom  de  l'acide  qui  se  forme 
pendant  leur  hydratation;  on  les  prépare,  soit  en 
déshydratant  uneamide.par  l'anhydride  phosphorique, 
soit  en  traitant  un.iodure  alcoolique  par  le  cyanure 
de  potassium. 

C2(32(AzH2)2  =z  2H20  +  C2Az2. 

Oxamide.  Cyanogène. 

C2H^^1  +  KCAz  =  Kl  +  C2H5CAZ. 

lodure  d'ethyle.  Nitrile  propionique. 

]>îitrile  formique  (acide  cyanliydrique), 

CAzH  ou  CyH. 

488.  Propriétés,  préparation.  —  Le  nitrile  formique, 
qu^on  appelle  aussi,  improprement,  acide  eijanhydrique 
ou  acide  prussique^  est  un  liquide  très  volatil,  qui  bout 
à  26  degrés,  se  congèle  à  —  15  degrés  et  possède  une 
forte  odeur  d'amandes  amères.  On  peut  le  reconnaître 
en  très  petites  quantités  à  ce  qu'il  se  change  en  bleu 
de  Prusse  quand  on  le  traite  successivement  par  la 
potasse  et  un  sel  de  fer,  puis  par  un  excès  d'acide 
clilorhydrique. 

Le  nitrile  formique  est  le  plus  rapide  et  presque  le 
plus  violent  de  tous  les  poisons  connus  ;  il  en  suffit 
d'une  seule  goutte  pour  tuer  un  chien  en  moins  d'une 
minute. 

Les  acides  minéraux  étendus  le  transforment  rapi- 
dement en  formiate  d'ammoniaque;  les  bases  donnent 
avec  lui  des  cyanures,  qui  se  décomposent  par  l'ébul- 
lition  en  ammoniaque  et  formiales  métalliques. 

CAzH  +  KOH  =  KCAz  +  H20. 
KCAz  +  2H20     AzH2  —  CH02K, 
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Le  mtnle  formique  se  décompose  spontanément, 


Fig.  71.  —  Préparation  du  nitrile  lormique. 


quand  il  n'est  pas  pur,  en  donnant  un  dé]jôt  volumi- 
neux, brun,  dont  la  nature  n'est  pas  connue. 
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On  prépare  ce  corps  en  chauffant  du  cyanure  de 
mercure  avec  de  l'acide  clilorliydrique  (Gay-Lussac) 
ou,  d'après  Woliler,  en  distillant  du  ferrocyanure  de 
potassium  avec  de  l'acide  sulfurique  étendu  (lig.  71). 

Hg(  CAz)2  +  2H  Cl  ==  Ho-CP  -f  2C  AzH . 
2FeCyGK4  +  3SO'^H2  =:  Fe2Cy^K2  +  SSO'^K^  -j-  6HCy. 

Sa  synthèse  a  été  effectuée  par  M.  Berthelot,  en  fai- 
sant passer  des  étincelles  électriques  dans  un  mélange 
d'acétylène  et  d'azote. 

C2H2  +  2Az=z2CAzH. 

Il  se  produit,  en  même  temps  que  du  glucose  et  de 
l'aldéhyde  benzoïque,  dans  l'action  d'une  diastase  par- 
ticulière, appelée  émulsine,  sur  Vamygdaline  des 
amandes  ;  c'est  pour  cela  que  les  liqueurs  fermentées 
de  fruits  à  noyaux  et  Veau  distillée  de  laurier  cerise 
en  renferment  un  peu. 

Le  nitrile  formique  sert  surtout  comme  réactif  dans 
les  laboratoires. 

Nitrile  oxalique  (cyanogène)  C-Az^  ou  Cy^. 

489.  Propriétés,  préparation.  —  Le  nitrile  oxalique 
CAz-CAz  est  ordinairement  appelé  cyanogène  parce 
qu'il  fait  partie  du  bleu  de  Prusse  ;  c'est  un  gaz  inco- 
lore, à  odeur  d'amandes,  vénéneux,  dont  la  densité  est 
égale  à  1,8,  et  que  l'on  reconnaît  surtout  à  ce  qu'il 
brûle  à  l'air  avec  une  flamme  pourpre,  en  donnant  de 
l'acide  carbonique  et  de  l'azote. 

C2Az^  +  40  =  2C0'-^  +  2Az. 

Avec  la  potasse  et  les  sels  de  fer,  il  donne  la  réaction 
du  bleu  de  Prusse  comme  le  nitrile  formique. 
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Le  cyanogène  est  soluble  dans  l'eau,  qui  en  absorbe 
environ  quatre  fois  son  volume,  ainsi  que  dans  l'alcool; 
lise  liquéfie  à  — 22  degrés  et  se  congèle  à  —  35  degrés. 

Vis-à-vis  de  certains  corps  simples,  il  se  comporte 
comme  un  radical  et  donne  un  grand  nombre  de  com- 
binaisons dans  lesquelles  entre  1-e  groupe  monovalent 
CAz  ;  ce  groupe,  à  cause  de  sa  fréquence,  est  souvent 
représenté  par  le  symbole  abrégé  Cy. 

C'est  ainsi  qu'avec  l'hydrogène,  à  chaud,  il  donne  le 
nitrile  formique  CAzH  et  avec  les  métaux  alcalins  les 
cyanures  CAzK  et  CAzNa;  par  voie  indirecte,  on  peut 
l'unir  aux  corps  halogènes  et  avoir  ainsi  les  chlorure, 
bromure  et  iodure  de  cyanogène  CAzGl,  CAzBr  et 
CAzI. 

Par  hydratation,  il  se  change  successivement  en 
oxamide  et  en  oxalate  d'ammoniaque,  ce  qui  établit 
nettement  sa  fonction  de  nitrile. 

C2Az2  +  2H20  =  C202(AzH2)2. 
C2Az2 -I- 4H20  =  C20HAzH4)2. 

Le  cyanogène  prend  naissance  lorsqu'on  déshydrate 
l'oxamide  par  uti  excès  d'anhydride  phosphorique, 
mais  il  est  préférable,  pour  l'obtenir  pur,  de  décom- 
poser par  la  chaleur  le  cyanure  mercurique. 

L'opération  s'effectue  dans  une  simple  cornue  de 
verre  peu  fusible  ;  le  gaz  qui  se  dégage  est  recueilli 
•sur  la  cuve  à  mercure. 

HgCy2  =  Hg-f  Cy2. 

11  se  forme  en  môme  temps  une  substance  brune, 
■qui  reste  au  fond  de  la  cornue  à  la  fin  de  l'opération  ; 
ce  corps  est  un  polymère  (CAz)^  du  cyanogène,  que 
l'on  désigne  sous  le  nom  de  paracfjanogène  :  il  ])eut 
lui-même  se  transformer  partiellement  en  cyanogène 
gazeux  quand  on  le  soumet  à  une  haute  température. 


MATIÈRES    AZOTÉES    DE    LA    SÉRIE    GRASSE  4:*>j 


Acide  cyanique  ou  carbimide  COAzH. 

490.  Propriétés,  préparation.  —  On  désigne  sous  ce 
nom  impropre  d'acide  cyanique,  un  liquide  très  volatil, 
d'odeur  piquante  et  extrêmement  corrosif,  qui  se  forme 
lorsqu'on  distille  Y  acide  cijanurique  C^O^Az'^H^.  C'est 
un  corps  éminemment  instable,  qui  se  transforme 
spontanément  en  un  polymère  solide  (COAzH)^,  connu 
sous  le  nom  de  c//fZ7ne/^:V/e;  la  cyamélide  peut  d'ailleurs 
régénérer  l'acide  cyanique  primitif  par  simple  distil- 
lation. 

L'hydrogène  de  l'acide  cyanique  est  remplaçable  par 
un  métal  ;  le  cyanate  de  potassiiun  COAzK  est  un  sel 
blanc  que  l'on  prépare  en  chauffant  du  ferrocyanure 
de  potassium  avec  du  minium. 

L'acide  cyanurique,  qui  sert  à  préparer  les  composés 
précédents,  s'obtient  lui-même  en  chauffant  1'  urée 
CO(AzH2)2  ;  c'est  un  corps  blanc,  cristallisé  et  soluble 
dans  l'eau,  dont  l'hydrogène  est  encore  remplaçable 
par  une  quantité  équivalente  de  métal. 

Matières  albuminoïdes. 

491.  Propriétés.  —  On  appelle  matières  albuminoïdes 
on  matières  protéiques,  tous  les  corps  azotés  quater- 
naires qui  se  rapprochent  de  l'albumine  proprement 
dite  par  leur  composition  ou  leurs  propriétés. 

^  Ce  sont  des  substances  amorphes  dont  la  constitu- 
tion chimique  est  fort  complexe  et  dont  il  est  impos- 
sible de  fixer  la  formule  ;  on  sait  seulement,  d'après 
M.  Schûtzenberger,  qu'elles  appartiennent  à  la  série 
grasse  et  qu'elles  possèdent  plusieurs  fonctions 
d'amides.  Les  albuminoïdes  renferment  tous  environ 
16  0/0  d'azote  ;  ils  ont  pour  caractère  commun  de 
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donner,  avec  la  potasse  et  le  sulfate  de  cuivre,  une 
coloration  violette  (réaction  du  bluret). 

Les  principaux  corps  de  ce  groupe  sont  V albumine, 
\^  fibrine,  la  caséine,  le  gluten  et  la  gélatine. 

492.  Albumine.  — L'albumine  est  une  matière  blanche, 
entièrement  soluble  dans  l'eau  froide,  dont  les  solutions 
se  coagulent  par  la  chaleur,  vers  70  degrés,  ou  par 
addition  d'un  acide  énergique;  cette  propriété  permet 
de  reconnaître  facilement  l'albumine  partout  où  elle 
se  trouve. 

On  la  rencontre  dans  tous  les  tissus  et  dans  tous  les 
liquides  de  l'organisme  ;  le  blanc  d'œuf  est  de  l'albu- 
mine sensiblement  pure. 

493.  Fibrine.  —  C'est  la  substance  des  fibres  muscu- 
laires et  l'une  des  matières  azotées  que  renferme  le 
sérum  du  sang;  elle  peut  en  être  séparée  par  un 
simple  battage. 

A  l'état  libre,  la  fibrine  est  insoluble  dans  l'eau. 

494.  Caséine.  —  La  caséine  est  la  matière  albumi- 
noïde  du  lait  ;  elle  y  reste  en  dissolution  tant  que  ce 
liquide  conserve  son  alcalinité  naturelle  et  s'en  sépare, 
sous  forme  de  caillots,  dès  qu'il  devient  acide  pu  qu'on 
y  ajoute  certains  ferments  particuliers  (présure). 

La  caséine  est  la  matière  première  de  la  fabrication 
du  fromage. 

495.  Gluten.  —  On  donne  le  nom  de  gluten  à  la  ma- 
tière azotée  qui  accompagne  l'amidon  dans  les  graines 
de  céréales.  C'est  un  corps  mou  et  élastique  quand  il 
est  frais,  dur  et  cassant  quand  il  a  été  desséché,  com- 
plètement insoluble  dans  l'eau;  on  le  prépare  en  ma- 
laxant une  pâte  épaisse  de  farine  ordinaire  sous  un 
filet  d'eau  qui  entraine  l'amidon. 
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496.  Gélatine.  —  La  gélatine  est  une  substance 
transparente,  blanche  ou  légèrement  jaunâtre,,  qui  est 
soluble  clans  l'eau  et  non  coagulal)le  par  la  clialeur  ; 
ses  solutions  chaudes  se  prennent  en  gelée  par  le 
refroidissement. 

On  prépare  la  gélatine  en  épuisant  les  os  ou  les 
cartilages  par  l'eau  bouillante,  dans  des  chaudières 
autoclaves  ;  elle  sert  à  fabriquer  les  gelées  alimentaires 
et  la  colle  forte. 

Les  matières  albuminoïdes  sont  indispensables  à  la 
nutrition  des  animaux  ;  sous  l'action  de  la  pepsine  et 
des  acides  qui  se  trouvent  mélangés  dans  le  suc  gas- 
trique, elles  se  dissolvent  et  se  transforment  en  pep- 
tones^  qui  entrent  directement  dans  la  circulation. 
Uurée  est  le  produit  ultime  de  leur  oxydation  dans 
l'organisme  vivant. 

Il  a  été  impossible  jusqu'à  présent  d'effectuer  la 
synthèse  des  albuminoïdes  ;  les  plantes  seules  sont 
capables  de  les  former  de  toutes  pièces,  eh  partant  de 
matières  purement  minérales. 
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497.  Définition,  constitution.  —  Ainsi  que  nous  l'avons 
déjà  dit,  les  corps  aromatiques  renferment  tous  un 
noijaa  cijcUque  ou  chaine  fermée,  qui  est  générale- 
ment de  forme  hexagonale  et  que  l'on  appelle,  du  nom 
du  chimiste  qui  a  pour  la  première  fois  proposé  cette 
hypothèse,  hexagone  de  Kékulé. 

On  admet  que  les  six  atomes  de  carbone  qui  cons- 
tituer.t  cette  chaine  sont  unis  successivement  par  une 
srniple  et  une  double  liaison,  d'où  il  résulte  que,  sur 
les  24  valences  qu'ils  possèdent  à  l'état  libre,  il  ne 
leur  en  reste  plus  que  six  pour  se  combiner  à  d'autres 
éléments.  Le  noyau  aromatique  C^  est  donc  hexava- 
lent,  alors  que  dans  la  série  grasse  le  même  nombre 
d'atomes  de  carbone  pouvait  prendre  14  atomes  d'hy- 
drogène. 

Cette  constitution  toute  particulière  des  hydrocar- 
bures aromatiques  apparaît  avec  la  plus  grande  net- 
teté chez  le  benzène, 

CH 


HC-^  \CH 
CH 
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qui  se  comporte  dans  la  plupart  de  ses  réactions 
comme  un  corps  saturé,  bien  qu'il  renferme  tî'ois 
doubles  liaisons  éthyléniques. 

En  règle  générale,  ces  liaisons  doubles  ne  s'ouvrent 
({ue  rarement  et  difficilement,  en  sorte  que  le  noyau 
aromatique  n'est  guère  modifiable  que  par  substitu- 
tion ;  le  benzène  devient  alors  le  point  de  départ  de  la 
série  aromatique  tout  entière. 

498.  Isoméries.  —  Les  six  sommets  de  l'hexagone 
benzénique  sont  identiques  entre  eux;  si  donc  on 
r-emplace,  dans  le  benzène  O^H^,  un  atome  dMiydro- 
gène  par  un  radical  quelconque,  on  aura  toujours  le 
même  dérivé  monosubstitué,  quelle  que  soit  la  posi- 
tion qu  occupe  ce  radical  dans  la  molécule.  Mais  si 
l'on  veut  y  faire  entrer  deux  radicaux,  identiques  ou 
différents,  peu  importe,  il  est  facile  de  voir  qu'on 
pourra  le  faire  de  trois  manières  différentes,  répon- 
dant à  autant  de  formes  non  superposables  et  par 
conséquent  isomériques. 

On  a  coutume  d'appeler  dérivé  ortho  celui  dans 
lequel  les  deux  radicaux  substituants  sont  voisins  ; 
quand,  au  contraire,  ils  sont  séparés  par  un  ou  deux 
groupes  CH,  on  a  un  dérivé  méta  ou  un  dérivé  para. 

Ces  dénominations,  qui  s'emploient  le  plus  souvent 
en  préfixes,  peuvent  d'ailleurs  être  remplacées  par  les- 
numéros  d'ordre  des  atomes  de  carbone  auxquels  les 
radicaux  sont  unis. 

Exemples  : 


Orthodichlorobenzèiie     Métadichlorobenzèno  Paradiclilorobenzène 
ou  dichlorobeRzène        ou  diclilorobenzènc  1..3.  ou  dichlorobenzènc  i.i. 


CGI 


CCI 


CCI 
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On  verrait  de  même  qu'il  peut  y  avoir  trois  dérivés 
tri  ou  tétrasubstitués  du  benzène.  Si  l'on  remarque 
enfin  qu'il  est  capable  de  fournir  un  dérivé  pentasubs- 
titué  et  un  autre  liexasubstitué  on  peut  dire,  d'une 
manière  générale,  qu'un  même  corps,  introduit  par 
voie  de  substitution  dans  Phexagone  benzénique,  donne 
naissance  à  12  composés  différents,  qui  sont  : 

1  dérivé  monosubstitué  C^H'^R. 
3  dérivés  bisubstitués  C^H^R^  (1.9;  1.  3  et  1.4). 
3  dérivés  trisubstitués  C^HSRS  (1.2.3;  1.2.4  et  1.3.5). 
3  dérivés  tétrasubstitués    C«H2R4   (1.2.3.4;  1.2.3.5  et 

1.2.4.5). 

1  dérivé  pentasubstitué  C^HR^  et  enfin 
1  dérivé  liexasubstitué  C^R^. 

Dans  les  cas  simples  tous  ces  dérivés  sont  connus, 
ce  qui  justifie  l'exactitude  des  spéculations  fondées 
sur  la  formule  hexagonale  des  corps  aromatiques. 

Il  existe  une  infinité  d'hydrocarbures  aromatiques; 
le  plus  simple  de  tous  est  le  benzène  C^He,  dont  tous 
les  autres  dérivent  par  voie  desubstitution.  La  plupart 
d'entre  eux  se  rencontrent  dans  le  goudron  de  houille, 
mélangés  avec  un  grand  nombre  d'autres  produits  ; 
pour  les  en  extraire  on  partage  d'abord  le  goudron 
brut,  par  distillation,  en  deux  parties  inégalement  vo- 
latiles, que  l'on  appelle  huiles  légères  et  huiles  lourdes, 
puis  on  fractionne  ces  deux  liquides  à  température 
fixe. 

Nous  n'examinerons  ici  que  les  hydrocarbures  aro- 
matiques les  plus  importants. 

Benzène  ou  Benzine  C^H^. 

499.  Propriétés.  —  Le  benzène  est  un  liquide  incolore, 
d'odeur  caractéristique,  qui  bout  à  80  degrés  et  se  con- 
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gèle  à  G  degrés;  il  est  insoluble  dans  Teau,  mais  se 
mélange  en  toute  proportion  avec  l'alcool,  l'èther  et 
les  autres  liydrocarbures.  Sa  densité  est  égale  à  0,9. 

Le  benzène  est  très  combustible  ;  il  brûle  à  l'air  avec 
une  flanune  blanche  et  fuligineuse. 

Le  chlore  l'attaque  par  substitution  en  donnant  toute 
une  série  de  dérivés  chlorés  Q'H'^Cl,  CgH^CP,  CCH3GP, 
etc.,  C6ClG;au  soleil,  à  froid,  il  le  transforme  en  un 
produit  d'addition,  Lhexachlorure  de  benzène  Cm^Cl^, 
qui  est  solide  et  cristallisé. 

L'acide  sulfurique  fumant  donne  avec  lui  une  com- 
binaison particulière  C6H5(S03H)  que  l'on  appelle  acide 
benzène  sut  font  que  ;  Facide  azotique  le  change  en  dé- 
rivés nitrês,  qui  sont  connus  sous  le  nom  de  nitroben- 


"enes. 


C6H0  +  Az03H  =  H-'O  +  CCHX AzO^)  . . .  nitroben.éne 
C^H6  +  2AZ03H  =  2H20  -f  CCRHAzO^j^  dui^troben- 

r^rr-  ,  zène. 

Cm^  +  3AZ03H  =  3H20  +  C0H3(AzO2;3    trimtroben  - 

zène. 

Le  nitrobenzène  CSH^iAzO^)  est  un  liquide  jaunâtre 
plus  dense  que  leau,  qui  bout  à  210  degrés  et  possède 
une  forte,  odeur  d'amandes  amôres  ;  on  le  prépare  en 
traitant  le  benzène,  à  froid,  par  un  mélan-e  d'acide 
sulhnique  et  d'acide  azotique  concentrés  et  on  s'en 
sert  pour  préparer  Xaniline  CgH5(AzH2).  On  l'emploie 
aussi  en  parfumerie,  sous  le  nom  à'essenee  de  mir- 
bane,  pour  remplacer  l'essence  d'amandes  amères  ou 
aldehjjde  benzolque  COH^CHO. 

Remarque. -l.^  reste  CeRs,  qui  fonctionne  comme 
radical  monovalent  dans  un  grand  nombre  de 'dérivés 
du  benzène,  est  souvent  appelé  phémjU.  Le  benzène 
monochloré  CCH^Cl  est  alors  du  chlorure  de  phémjle. 

CHIMIE 
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500.  Préparation.  —  Le  benzène  se  retire  par  dis- 
tillation fractionnée  des  huiles  légères  de  goudron. 

Synthèse.  —  M.  Berthelot  a  réalisé  la  synthèse  du 
benzène  en  chauffant  l'acétylène  au  ^  rouge  sombre^ 
dans  une  cloche  courbe  (fig.  72). 


Cette  réaction  explique  la  formation  du  benzène^ 
dans  les  cornues  à  gaz. 


Usages,  —  Le  benzène  sert  dans  Tindustrie  à  fabri- 
quer le  nitrobenzène  et  le  phénol;  on  Tutilise  aussi 
fréquemment,  à  l'état  pur  ou  mélangé  d'alcool,  pour 
dégraisser  les  étoffes. 


501.  Propriétés,  préparation.  —  Le  toluène  ou  mé- 
thylbenzène  C^H^-CH^  est  un  liquide  d'odeur  désa- 
gréable, qui  bout  à  111  aegres  et  possède  presque 
exactement  les  mêmes  propriétés  que  le  benzène. 

L'acide  azotique  mélangé  d'acide  sulfurique  le  trans- 
forme en  nitrotoluène  C^H^^CH^jfAzO^),  qui  est  la  ma- 
tière première  de  la  fabrication  de  la  toluidine  C^H" 


3C2H2  =  C6H6. 


Fig.  72.  —  Synthèse  du  l)enzène. 


Toluène  C'H^. 


(AzH2). 
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Le  nitrotoluène  étant  un  dérivé  bisubstitué  du  ben- 
zène existe  sous  les  trois  formes  isomériques  ortho, 
méta  et  para;  les  variétés  ortlio  et  para  sont  celles 
qui  se  forment  le  plus  facilement. 

Le  chlore,  à  chaud  ou  au  soleil,  transforme  le  toluène 
en  chlorométhtjlbenzène  CW-Cl-Cm^ -,  en  présence 
d'iode  il  entre  dans  le  noyau  et  donne  le  méthylclilo- 
robenzône  CH3-C6H^C1,  isomère  du  précèdent. 

Le  toluène  s'extrait,  comme  le  benzène,  des  huiles 
légères  de  goudron  ;  il  sert,  dans  l'industrie,  à  la  fa- 
brication de  la  toluidine  et  à  celle  de  l'aldéhyde  ben- 
zoïque. 

Xylènes  C^Hio. 

502.  Propriétés,  préparation.  —  Les  xylènes  sont  les 
diméthylbenzènes  C6H^(CH3)2,  isomériques  de  l'éthvl- 
benzène  Cm^{Cm^)  ;  ils  sont  au  nombre  de  trois,  cor- 
respondant aux  positions  ortho,  méta  et  para. 

Les  xylènes  sont  des  liquides  incolores,  bouillant 
vers  140  degrés,  qui  ressemblent  au  toluène  par  la  plu- 
part de  leurs  propriétés  chimiques;  ils  se  trouvent 
comme  lui  dans  le  goudron  de  gaz  et  servent  à  pré- 
parer les  nitroxylènes  dont  on  fait  usage  dans  la  fabri- 
cation des  matières  colorantes  artificielles. 

Cymène  C^m^'^. 

503.  Propriétés,  préparation.  —  Le  cymène  est  le 
paraméthyl-raéthoétJUjlbenzène, 

C-CH3 
HC|^\CH 
HcL  i'cH 

L-LH<.  3 
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par  conséquent  un  dérivé  bisubstitué  du  benzène,  iso- 
mérique  des  méthylpi^opijlbenzènes,  des  climéthyl- 
éthulbenzènes,  des  ièiramétlvjlhenzènes  et  des  hutijl- 
benzènes. 


transforment  ses  chaînes  latérales  (  CH^  et  CH<" 


en  carboxyles  et  donnent  ainsi  naissance  à  l'acide 
paraphtalique  ou  téréphtalique  C6H4(C02H)2. 

Le  cymène  existe  dans  un  grand  nombre  d'essences 
végétales  odorantes,  où  il  se  trouve  mélangé  avec  des 
hydrocarbures  terpéniques  (essences  de  cumin,  de 
thij7n,  à' eucalyptus,  etc.)  ;  on  le  prépare  ordinaire- 
ment en  déshydratant  le  camphre  par  l'anhydride 
phosphorique. 


501  Propriétés,  préparation.  —  On  attribue  généra- 
lement au  naphtalène  la  formule  de  constitution  sui- 
vante 


C'est  encore  un  Kquide,  d'odeur  particulière,  qui 
bout  à  175^  et  est  sensiblement  moins  stable  que  les 
hydrocarbures  précédents  ;  les  oxydants  énergiques 


C10H16Oz=:rH2O+C10H14. 


Camphre.  Cymène. 


Naphtalène  ou  naphtaline  C^OH^. 


en  cTi 


iïC 


;CH 


GH 


CII 


qui  en  fait  un  dérivé  bisubstitué  ortho  du  benzène. 

C'est  un  corps  solide  blanc,  qui  possède  une  odeur 
pénétrante   et  désagréable,    absolument  caractéris- 
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tique;  il  fond  à  80  degrés  et  bout  à  218  degrés;  on 
peut  l'obtenir  très  bien  cristallisé,  par  voie  de  subli- 
mation, en  belles  lamelles  brillantes. 

Le  naplitalène  brûle  à  l'air  avec  une  flamme  extrê- 
mement fuligineuse;  sa  vapeur,  très  riche  en  charbon, 
augmente  beaucoup  le  pouvoir  éclairant  du  gaz  de 
houille  ordinaire  (becs  à  V albo-carbon) . 

Le  naphtalène  se  comporte  vis-à-vis  des  réactifs 
comme  un  hydrocarbure  saturé,  c'est-à-dire  qu'il  est 
modifiable  surtout  par  substitution;  le  chlore  donne 
avec  lui  les  naphtalènes  chlorés  CioH'Cl,  C^OHeCP, 
C^^H^CP,  etc.,  C^^CP,  qui  présentent  de  nombreux  cas 
d'isomérie,  à  cause  des  différentes  positions  que  le 
chlore  peut  occuper  dans  la  molécule  de  l'hydrocar- 
bure primitif. 

Le  brome  fournit  de  même  des  dérivés  br(.més,  avec 
dégagement  d'acide  bromhydrique  ;  l'acide  nitrique 
àonnele^  nltronaphtalènes  Ci0H^(AzO2j,  Ci0H6(AzO2j2, 
CiOH5(AzO^)3  et  CioH^(Az02)4;  l'acide  sulfurique  fu- 
mant transforme  le  naphtalène  en  acides  naphtalëne- 
sidfoniques  CiOH''(S03H),  qui  servent  à  la  préparation 
des  naph  tols  ;  enfin  les  oxydants  énergiques  détruisent 
une  partie  de  sa  molécule  en  donnant  l'acide  orthoph- 
talique  C6H^(CO^Hj2^  isomère  de  l'acide  téréphtalique 
du  cymène. 

Le  naphtalène  s'extrait  par  distillation  des  huiles 
lourdes  de  goudron  ;  il  sert  à  fabriquer  les  naphtols 
l'acide  phtalique  et  un  certain  nombre  de  matières 
colorantes  artificielles. 

Anthracène  C^^Hio. 

505.  Propriétés,  préparation.  —  L'anthracène  est  un 

26. 
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dérivé  complexe  du  benzène  que  l'on  représente  ordi- 
nairement par  la  formule 


CH      GH  CH 


CH      CH  CH 


C'est  un  corps  solide,  cristallisé  en  petites  lamelles 
légères,  qui  fond  à  213  degrés  et  bout  à  360  degrés  ;  il 
possède  encore  les  caractères  d'un  hydrocarbure  saturé 
et  donne,  comme  le  benzène  et  le  naphtalène,  un  grand 
nombre  de  dérivés  chlorés  ou  bromés.  Une  de  ses  réac- 
tions les  plus  nettes  est  sa  transformation  en  anthra- 
quinone  Ci^H^O^  sous  l'influence  des  corps  oxydants, 
comme,  par  exemple,  Pacide  azotique  ou  l'acide  chro- 
mique.  ' 

L'anthracène  se  retire  des  huiles  lourdes  de  goudron 
et  sert  dans  l'industrie  pour  la  fabrication  de  Valizarine 
artificielle. 

Triphénylméthane  Ci^Hie. 

506.  Propriétés,  préparation.  —  Dans  le  reste  CH^ 
du  toluène  on  peut  faire  entrer,  par  voie  de  substi- 
tution, encore  un  ou  deux  groupes  phényle  C^H^.  On 
obtient  ainsi  le  diphénjjljnéthane  CW{C^R^y-  et  le  tri- 
ohéni/bnéthaneCRiC^W)^, 

Ce  dernier,  qui  constitue  le  noyau  des  couleurs 
dites  d'aniline,  est  un  corps  blanc,  bien  cristallisé, 
qui  fond  à  92«  et  bout  à  358<^. 

On  l'obtient  aisément  par  la  méthode  de  MM.  Friedel 
et  Crafts,  en  traita^nt  le  benzène  par  le  chloroforme, 
en  présence  du  chlorure  d'aluminium. 

3C6H6  -f-  CHCP  =  3HC1  -f  CR{Cm^y. 
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Hydrures  aromatiques. 

507.  Généralités.  —  On  appelle  ainsi  les  produits  qui 
se  forment  lorsqu'on  ajoute  de  l'hydrogène  aux  hydro- 
carbures aromatiques  normaux  ;  cette  addition  ne 
pouvant  se  faire  que  grâce  à  l'ouverture  des  doubles 
liaisons  qui  existent  dans  l'hexagone  benzénique,  les 
corps  dont  il  s'agit  ne  possèdent  plus  les  trois  liaisons 
éthyléniques  qui  caractérisent  les  dérivés  immédiats 
du  benzène  :  les  dlhydrures  en  renferment  encore 
deux,  les  tétrahijdrures  n'en  montrent  qu'une  seule 
et  enfin  les  hexahydrures,  qui  représentent  la  limite 
extrême  de  l'hydrogénation  possible  du  benzène,  n'of- 
frent jamais  que  des  liaisons  simples,  comme  celles  qui 
caractérisent  les  hydrocarbures  saturés  de  la  série 
grasse. 

Ce  sont  les  plus  stables  de  tous,  et  en  cela  ils  sont 
absolument  comparables  aux  carbures  forméniques. 

Les  dihydrures  et  les  tétrahydrures  sont  en  général 
peu  stables  et  montrent  une  grande  tendance  à  passer, 
soit  à  Tétat  d'hexahydrures,  soit  à  l'état  d'hydrocar- 
bures aromatiques  proprement  dits. 

•  508.  Hexahydrures.  —  Les  hexahydrures  aromatiques 
dérivés  du  benzène  ou  de  ses  homologues,  toluène, 
xylène  et  autres,  répondent  à  la  formule  générale 
C^H2«';  ils  sont  donc  isomères  des  hydrocarbures 
éthyléniques  de.  la  série  grasse.  On  les  en  distingue 
pratiquement  parce  qu'ils  sont  incapables  de  s'unir 
directement  au  brome. 

L'acide  sulfurique  et  l'acide  azotique  sont  sans 
action  sur  eux,  à  froid  ;  le  chlore  seul  les  attaque,  par 
voie  de  substitution. 

Ces  corps  se  rencontrent  dans  le  pétrole  de  Russie, 
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croù  on  peut  les  extraire  par  distillation  fractionnée  ; 
ils  servent,  comme  les  hydrocarbures  du  pétrole  amé- 
ricain, à  l'éclairage  et  au  chauffage. 

509.  Tétrahydrures.  —  Les  tétrahydrures  aromati- 
ques sont  peu  nombreux  et  encore  mal  connus  ;  l'acide 
sulfurique  les  attaque  avec  facilité  et  les  transforme 
partiellement  en  hexahydrures  plus  stables. 

510.  Dihydrures.  Terpènes  C^m^^.  —  Il  existe  théori- 
quement autant  de  dihydrures  qu'il  y  a  d'hydrocar- 
bures aromatiques  vrais,  sans  compter  les  isoméries 
qui  tiennent  à  la  place  de  la  double  liaison  que  l'addi- 
tion d'hydrogène  a  fait  disparaître. 

Les  seuls  intéressants  sont  les  dihydrures  de 
cymène  ou  terpènes  C^m^f^,  dont  la  formule  peut 


s'écrire 


C-CH3 

hc^\gh 


CH-CH<^g3 

sans  rien  préjuger,  bien  entendu,  sur  la  position  des 
liaisons  éthyléniques  qui  restent  dans  leur  molécule. 
C'est  d'ailleurs  cette  position  même  qui  est  cause  de 
leur  isomérie. 

Les  terpènes  peuvent  se  classer  grossièrement  en 
trois  groupes  :  les  hjdrocsivhures  térébéniques  on  tëj^é- 
bent/iènes,  qui  se  combinent  à  une  seule  molécule 
d'acide  chlorhydrique,  pour  former  des  monochlorhy- 
drates CioHi'^,HCl,  les  hydrocarbures  terpiléniques  ou 
eltrènes^  qui  s'unissent  à  deux  molécules  d'acide 
chlorhydrique  pour  donner  des  dichlorhydrates 
C^oHi6^9HCl  et  enfin  les  hydrocarbures  campJiéniques 
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OU  camphènes^  qui  sont  solides  et  cristallisés  à  la  tem- 
pérature ordinaire  et  ne  prennent  qu'un  seul  HCl. 

Tous  ces  corps  sont  actifs  sur  la  lumière  polarisée  ; 
ils  sont  volatils  et  possèdent  une  odeur  forte,  caracté- 
ristique et  souvent  agréable. 

Les  oxydants  les  transforment  en  cymène  C^^H^'S  ce 
qui  montre  leurs  relations  étroites  avec  la  série  aro- 
matique ;  l'acide  sulfurique  les  change  en  polymères 
moiui;  volatils. 

Les  terpènes  forment  la  partie  principale  des 
essences  que  l'on  extrait  des  plantes  odoriférantes  par 
distillation.  Le  plus  commun  de  tous  est  le  térében- 
thène  ou  essence  de  térébenthine  ordinaire,  liquide 
incolore,  qui  bout  à  155  degrés  et  se  reconnaît  imm,é- 
diatement  à  son  odeur  particulière.  Son  chlorhydrate 
CiOHiG^HCl  est  un  corps  solide  blanc,  qui  possède  une 
forte  odeur  de  camphre  et  a  reçu,  à  cause  de  cette 
propriété,  le  nom  de  camphre  artificiel. 

L'essence  de  térébenthine  sert  comme  dissolvart, 
dans  la  fabrication  des  vernis  et  des  peintures  à  Thuile; 
on  l'obtient  en  distillant  la  résine  du  pin,  qui  se  sé- 
pare ainsi  en  essence  volatile  et  en  colophane  fixe. 

Résines. 

511.  —  Les  résines  sont  des  produits  d'altération  des 
hydrures  aromatiques,  qui  accompagnent  ordinaire- 
ment ceux-ci  chez  les  plantes  qui  en  contiennent; 
elles  sont  amorphes,  insolubles  dans  l'eau,  solubles 
dans  l'alcool  et  tous  les  hydrocarbures. 

On  les  emploie  surtout  à  la  fabrication  des  vernis 
{copal,  goimne-laque)  ;  les  plus  importantes  d'entre 
elles  sont  le  caoutchouc  et  la  gutta-percha,  qui,  par 
leur  élasticité,  leur  imperméabilité  et  leur  résistance 
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aux  réactifs,  se  prêtent  aux  usages  les  plus  variés.  La 
gutta-perclia  sert  notamment  à  isoler  les  câbles  élec- 
triques et  à  faire  les  moules  de  la  galvanoplastie. 

Le  caoutchouc  vulcanisé  est  du  caoutchouc  addi- 
tionné de  soufre,  <{ui  augmente  encore  son  élasticité  ; 
le  caoutchouc  durci  ou  ébonite  est  du  caoutchouc  très 
fortement  vulcanisé,  il  constitue  l'un  des  meilleurs  iso- 
lants que  l'on  connaisse. 

Gaz  de  l'éclairage. 

512.  —  Le  gaz  de  Téclairage  se  fabrique  en  distil- 
lant la  houille  grasse  dans  des  cornues  en  terre  ré- 
fractaire,  chauffées  au  rouge  sombre  ;  il  s'en  dégage 
un  volume  considérable  de  gaz  et  de  vapeurs  que  l'on 
envoie  d'abord  dans  le  harilletj  long  cylindre  hori- 
zontal, à  moitié  rempli  d'eau,  où  se  condense  la  par- 
tie la  moins  volatile  du  goudron,  puis  dans  un  réfri- 
gérant formé  de  grands  tubes  en  U  renversés  {jeu 
d'orgue),  dont  les  branches  débouchent  dans  une 
caisse  à  eau,  enfin  dans  les  appareils  épuration 
chimique,  qui  sont  destinés  à  retenir  les  produits  sul- 
furés, acide  sulfhydrique  et  sulfure  d'ammonium,  que 
renferme  toujours  le  gaz  brut.  Ces  appareils  contien- 
nent un  mélange  de  sulfate  de  calcium  et  d'oxyde  fer- 
rique  (mélange  de  Lamlng),  qui  retient  la  totalité  du 
soufre  en  se  changeant  en  sulfure  de  fer. 

Fe20^ -1- 3H2S  =  2FeS  +  S  +  3H20. 
Fe203  4-  3(AzH''^)2S  =  2FeS  +  S  +  3H20  +  6AzH3. 

Des  caisses  d'épuration  le  gaz  se  rend  directement 
au  gazomètre,  qui  l'emmagasine  (fîg.  73). 

On  obtient  ainsi,  pour  100  kilogrammes  de  houille  v 
environ  28  mètres  cubes  de*  gaz  et  75  kilogrammes  de  ^ 

■  ~    ,  1 


HYDROCARBURES   AROMATIQUES  467 


coke,  auxquels  il  faut  joindre  un  certain  volume  d'er/:^^^? 
ammoniacales^  provenant  du  rofriiiérant  ,  et  5  au 
kilogrammes  de  goudron. 


Fig.  73.  —  Fabrication  du  gaz  d'éclairage. 


Le  gaz  tel  qu'on  le  brûle  est  un  mélange  d'hydro- 
gène, de  méthane,  d'éthylène,  d'acétylène,  d'oxyde  de 
carbone,  d'azote  et  de  vapeur  d'hydrocarbures  aroma- 
tiques, parmi  lesquels  dominent  le  benzène,  le  toluène 
et  le  naphtalène.  Ce  sont  ces  derniers  qui  lui  commu- 
niquent son  odeur  et  la  plus  grande  partie  de  son  pou- 
voir éclairant. 

Les  eaux  ammoniacales  servent  à  la  fabrication  in- 
dustrielle de  l'ammoniaque  ;  quant  au  goudron,  c'est 
un  mélange  complexe  d'une  foule  de  composés  aroma- 
tiques, appartenant  surtout  a  la  famille  des  hydrocar- 
bures et  à  celle  des  phénols. 
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ALCOOLS  AROMATIQUES 

Phénols. 

513.  Généralités.  —  On  rencontre  dans  la  série  aro- 
matique beaucoup  de  corps  qui  possèdent  les  proprié- 
tés générales  des  alcools,  et,  de  même  que  dans  la 
série  grasse,  on  peut  les  classer  en  alcools  primaires, 
secondaires  ou  tertiaires,  suivant  que  leur  oxlivdryle 
fait  partie  d'un  groupe  CH-OH,  CHOH  ou  COU.  Il  y  a 
donc  à  ce  point  de  vue  parallélisme  complet  entre  les 
deux  séries,  cependant  il  faut  bien  remarquer  que,  à 
cause  de  la  structure  particulière  de  l'hexagone  ben- 
zénique,  le  groupement  COH,  caractéristique  des 
alcools  tertiaires,  peut  seul  pénétrer  dans  le  noyau, 
par  substitution  de  l'oxhydryle  OH  à  Thydrogène  d'un 
de  ses  chaînons  CH. 

Les  corps  aromatiques  qui  renferment  ainsi  une  ou 
plusieurs  fonctions  d'alcool  tertiaire  dans  le  noyau 
sont  désignés  sous  le  nom  de  phénols. 

Les  alcools  aromatiques  proprement  dits,  c'est-à-dire 
ceux  qui  renferment  les  groupements  CH-OH  ou 
CHOH  en  chaîne  latérale,  sont  fort  peu  intéressants, 
nous  citerons  seulement  parmi  eu^V alcool  beiiz y Uque 
C^H^-CH^OH,  qui  résulte  de  l'hydrogénation  de  l'al- 
déhyde benzoïque. 
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Les  phénols  présentent  au  contraire  une  grande  im- 
portance pratique  ;  ce  sont  généralement  des  corps 
solides,  solubles  dans  l'eau  et  dans  l'alcool,  qui  possè- 
dent quelquefois  une  odeur  forte,  caractéristique,  et 
donnent  généralement  avec  les  sels  ferriques  une 
coloration  intense,  bleue,  verte  ou  noire. 

Les  phénols  sont  capables,  comme  tous  les  alcools, 
de  s'unir  aux  acides  pour  former  des  éthers,  mais  ih 
peuvent  aussi  se  combiner  aux  bases,  à  la  manière 
d'acides  faibles,  pour  donner  des  dérivés  métalliques, 
comparables  jusqu'à  un  certain  point  aux  sels.  C'est 
à  cause  de  cette  propriété  que  l'on  range  les  phénols 
dans  une  classe  à  part,  qui  n'a  pas  de  représentant 
dans  la  série  grasse. 

On  connaît  des  phénols  monovalents,  divalents,  tri- 
valents,  tétravalents,  pentavalents  et  même  hexava- 
lents;  nous  n'étudierons  ici  que  ceux  qui  ont  reçu  des 
applications  pratiques. 

Phénol  Cm^O, 

514.  Propriétés,  préparation.  —  Le  phénol  ordinaire 
C6H5(OH)  ou 

COH 

■    '  HC|^\CH 

CH 

est  un  corps  solide  blanc,  cristallisé,  qui  fond  à  42  de- 
grés et  bout  à  181  degrés,  sans  décomposition;  il  est 
peu  soluble  dans  l'eau,  mais  se  dissout  dans  l'alcool  en 
toutes  proportions;  Vaeide  phénique  des  pharmaciens 
est  une  dissolution  alcoolique  de  phénol  ordinaire. 

On  le  reconnaît  sans  peine  à  son  odeur  et  à  la  colo- 
ration violette  qu'il  donne  avec  le  chlorure  ferrique. 
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Le  phénol  donne  avec  les  bases  alcalines  des  dé- 
rivés métalliques,  de  la  forme  C6H^(0M),  que  l'on 
appelle  improprement"  phénates. 

Les  réactifs  énergiques  l'attaquent  comme  le  ben- 
zène lui-même,  en  donnant  une  foule  de  dérivés  par  , 
substitution. 

C'est  un  antiseptique  puissant  qui  est  très  employé 
en  médecine,  à  l'état  de  dissolution  étendue  {eau  phé- 
niquée). 

On  peut  l'extraire  du  goudron  de  houille  qui  en 
renferme  une  certaine  quantité;  pour  cela  on  agite  les 
huiles  lourdes  avec  une  lessive  de  soude,  qui  trans- 
forme le  phénol  en  phénate  soluble,.et  on  décompose 
celui-ci  par  l'acide  chlorhydrique  ;  le  phénol  brut  qui 
se  précipite  est  purifié  par  distillation  et  fractionne- 
ment. 

On  l'obtient  plus  pur  en  décomposant  Vacide  ben- 
zène sulfonique  par  la  soude,  à  chaud. 

CôH5(S03H)  4-  2NaOH  =  S03Na2  +  C6H\0H)  -f  H20. 

Le  phénol  sert  principalement  à  la  fal3rication  de 
Vacide  picriqiœ,  de  Vacide  salicyllque  et  de  certaines 
matières  colorantes  artificielles. 

515.  Acide  piôrique  ou  trinitrophénolC6H2(OH)(Az02)3. 

—  L'acide  picrique  est  un  beau  corps  jaune,  très  bien 
cristallisé,  d'une  saveur  extrêmement  amère,  qui  est 
soluble  dans  l'eau  et  dans  l'alcool;  ses  dissolutions 
teignent  directement  en  jaune  la  laine  et  la  soie. 

Il  donne,  avec  les  bases  alcalines,  des  dérivés  métal- 
liques qui  détonent  avec  violence  par  la  chaleur;  le. 
picrate  de  potassium  C6H2(OK)(Az02)3,  entre  autres, 
est  un  explosif  comparable  par  son  énergie  à  la  dyna- 
mite. 

.   L'acide  picrique  se  prépare  en  traitant  le  phénol,  à 


PHÉNOLS  471 

chaud,  par  un  mélange  d'acide  azotique  et  d'acide  sul- 
furique;  il  sert  en  teinture  et  dans  la  fabrication  des 
matières  explosives. 


Thymol  C^m^^O. 

516.  Propriétés.  —  Le  thymol  ou  acide  ihtjmique  est 
un  phénol  monovalent  correspondant  au  cymèneCiOHi's 


C-CH3 
HC/\CH 
Hcl  J'COH 


C'est  un  corps  solide  blanc,  très  bien  cristallisé,  qui 
possède  une  odeur  aromatique  assez  agréable  et  sert 
en  médecine  aux  mêmes  usages  que  le  phénol  ordi- 
naire. 

On  l'extrait  de  l'essence  de  thym,  dont  il  forme  une 
partie  importante.. 

Naphtols  C^OH^O. 

517.  Propriétés,  préparation.  —  Les  naphtols  sont 
les  phénols  monoatomiques  du  naphtalène;  on  en  con- 
naît deux  formes  isomériques,  que  l'on  distingue  par 
les  symboles  a  et  p. 


HC 

HC' 


CH  COH 

C 


jCH 
!cH 


G 

GH  GH 
a  naphtol. 


CH  CH 
HCj^^lj/^GOH 

CH  CH 
p  naphtol. 


m 
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Ce  sont  des  corps  blancs,  d'odeur  désagréable,  que 
l'on  obtient  en  décomposant  par  la  soude  les  acides 
a  ou  p  naphtalène-sulfoniques. 

CioH^(S03H)  +  2NaOH  ^  SO^Na^  +  C^m\     )  +  H20. 

Le  naphtol  a  donne  avec  l'acide  azotique  un  dérivé 
dinitré  Ci0H5(OH)(AzO2)2  qui  est  employé  comme  ma- 
tière colorante  sous  le  nom  de  jaune  de  Martius;  le 
naphtol  p  sert  comme  antiseptique  en  médecine. 

Phénols  diatomiques.  Phènediols  C6H602. 

518.  Les  phénols  diatomiques  dérivés  du  benzène 
existent  sous  les  trois  formes  isomériques  ortho,  méta 
et  para,  que  l'on  appelle  respectivement /)^/roca^ecAme, 
résorcine  et  hydroquinone. 

519.  Pyrocatéchine.  —La  pyrocatéchine  C6H^(OH)2  L2 
est  un  corps  blanc,  cristallisé,  qui  donne  avec  le  chlo- 
rure ferrique  une  coloration  verte,  devenant  vio- 
lette par  addition  de  soude;  on  la  prépare  en  traitant 
Vaeide  orthophénol  sulfonique  C6H^(OH)(S03H)  1.2 
par  la  potasse,  à  300  degrés,  et  on  l'emploie  à  la  fabri- 
cation du  guaïaeol  ou  éther  monométhylique  de  la 
pyrocatéchine  C6H'^(OH)(OCH3).  Le  guaïaeol  lui-même 
sert  en  médecine  comme  antiseptique  interne;  il 
existe  dans  la  créosote  du  goudron  de  bois. 

520.  Résorcine. — La  résorcine  C6H^(OH)2  1.3  est  un 
corps  blanc,  cristallisé,  très  soluble  dans  l'eau,  qui  se 
colore  en  violet  sombre  au  contact  du  chlorure  fer- 
rique ;  on  la  prépare  en  décomposant  Vacide  méta- 
phénolsulfonique  C6H^(OH)(S03H)  1.3  par  la  potasse,  à 
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chaud,  et  on  s'en  sert  dans  la  fabrication  des  matières 
colorantes  artificielles. 

521.  Hydroquinone.  —  L'hydroquinone  C6H^(OH)2  1.4 
est  encore  une  matière  blanche,  soluble  dans  l'eau, 
qui  se  distingue  de  ses  isomères  parce  que  le  chlorure 
ferrique  la  transforme  immédiatement,  par  déshydro- 
génation,  en  qulnone  C^H^O^. 

L'hydroquinone  est  employée  comme  révélateur  en 
photographie  ;  on  l'obtient  en  réduisant  la  quinone  par 
l'acide  sulfureux. 

C6H'^02  +  S02  +  2H20  =  S04H2  +  Cm^O'^, 

Quinone.  Hydroquinone. 

Orcine  Cm^O'^. 

522.  Propriétés. —  L'orcine  ou  méth(/lphènedcol  l.d.b 

C-CH3 

HOcî^^'cOH 
CH 

est  l'homologue  supérieur  de  la  résorcine,  c'est-à-dire 
qu'elle  dérive  du  toluène  au  même  titre  que  la  résor- 
cine dérive  du  benzène. 

C'est  un  corps  blanc,  cristallisé,  qui  est  très  alté- 
rable et  se  colore  en  rouge  ou  en  violet  au  contact  de 
tous  les  oxydants. 

L'ammoniaque,  en  présence  de  l'air,  la  transforme 
en  orcéine  C'H^AzO^,  qui  est  l'un  des  principes  colo- 
rants de  Vorseille  commerciale. 

L'orcine  s'extrait  de  certaines  espèces  de  lichens; 


474  CHIMIE  ORGANIQUE 

on  peut  aussi  la  préparer  par  synthèse,  en  partant  du 
toluène. 

Phénols  triatomiques.  Phènetriols  C^H^O^. 

523.  —  Le  benzène  donne  trois  phénols  triatomiques 
isomères  C6H3(OH)3,  différant  les  uns  des  autres  par 
la  position  des  oxhydryles  dans  la  chaîne;  ce  sont  le 
pyrogallol  1.2.3,  Voxyhydroquinone  1.2  A  et  la  p/zZo- 
roglucine  1.3.5;  nous  ne  nous  occuperons  ici  que  du 
premier,  qui  est  seul  intéressant. 

524.  Pyrogallol.  —  Le  pyrogallol  ou  acide  pyrogal- 
lique  est  un  corps  solide  blanc,  qui  cristallise  en 
aiguilles  très  fines,  extrêmement  légères  et  fort  so- 
lubles  dans  l'eau  ;  il  se  colore  en  bleu  par  le  chlorure 
ferrique  et  s'oxyde  avec  rapidité  au  contact  des  alcalis, 
en  développant  une  coloration  brune  intense. 

Cette  propriété  est  mise  à  profit  dans  l'analyse  des 
gaz,  pour  reconnaître  et  doser  l'oxygène. 

Le  pyrogallol  se  prépare  en  décomposant  Vacide 
galUque  par  la  chaleur. 

C6H2(oh;3(co2H)  =  C02  +  C6H3(oh>\ 

Acide  gallique.  Pyrogallol. 

On  l'emploie  en  photographie,  comme  révélateur, 
et  dans  les  laboratoires,  comme  réactif. 

Aurine 

525.  Propriétés,  préparation.  —  On  appelle  aurine 
l'anhydride  d'un  alcool  triphénol  dérivé  lui-même  du 
triphénylméthane  CH(C^H-^)3;  ces  relations  sont  nette- 
ment indiquées  par  les  formules  suivantes,  dans  les- 
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quelles  toutes  les  substitutions,  à  l'intérieur  des  noyaux 
benzéniques,  sont  situées  en  para. 

yCm^  /C6H^(0H)  yCm^iOR) 

RC^Cm^       (0H)CvC6HH0H)  C^cen^OH) 

Triphénylméthane.  Aurine  hydratée.  Aurine  anhydre. 

L'aurine  est  une  matière  colorante  jaune  qui  se 
dissout  en  rouge  vif  dans  les  alcalis;  par  elle-même 
elle  n'a  que  peu  d'importance,  mais  elle  se  rattache 
intimement,  par  sa  structure  moléculaire,  aux  cou- 
leurs d'aniline,  qui  dérivent  comme  elle  du  triphényl- 
méthane, et  notamment  à  la  pararosanlUne. 

On  obtient  Taurine  en  traitant  le  phénol  par  l'acide 
oxalique,  en  présence  d'acide  sulfurique,  qui  joue  le 
rôle  de  déshydratant. 

3C6H60  -f  C2H20^  =  Ci9Hi'^03  +  3H20  +  CO. 

Phénol.    Acide  oxalique.  Aurine. 

L'homologue  supérieur  de  Taurine  C^OHi^O^  est  con- 
nu sous  le  nom  à' acide  rosolique;  c'est  un  corps  qui 
ressemble  beaucoup  à  Taurine  elle-même  et  touche 
de  près  à  la  rosaniline  ordinaire. 


CHAPITRE  X 


ALDÉHYDES  ET  ACÉTONES  AROMATIQUES 


526.  Généralités.  —  Ainsi  que  dans  la  série  grasse, 
les  aldéhydes  aromatiques  sont  caractérisées,  dans 
leur  formule  de  structure,  par  la  présence  d'un  groupe 
CHO  monovalent,  situé  toujours  en  chaîne  latérale. 
Il  suit  de  là  que  la  plus  simple  de  toutes  les  aldéhydes 
aromatiques  ne  peut  renfermer  moins  de  7  atomes  de 
carbone. 

Leurs  propriétés  sont  en  tout  semblables  à  celles 
des  aldéhydes  grasses  et  on  peut  les  reconnaître  aux 
-mêmes  réactions. 

U  Les  acétones  aromatiques  sont,  de  même  encore  que 
dans  la  série  grasse,  des  corps  renfermant  un  ou  plu- 
sieurs groupes  carbonyles  CO,  unis  à  deux  restes  mo- 
novalents. L'introduction  d'un  pareil  groupe  dans  une 
chaîne  latérale  ne  change  évidemment  en  rien  la  na- 
ture du  noyau  benzénique,  et  il  est  clair  que  X^diphé- 
nylcétone  ou  cUphénylméthanone  C^HS-CO-C^H^  est 
comparable  à  l'acétone  ordinaire  CH^-CO-CH^;  mais 
sa  pénétration  dans  le  noyau  même,  en  réduisant  à 
deux  le  nombre  des  doubles  liaisons  qui  existent  nor- 
malement dans  l'hexagone  benzénique,  détermine  une 
modification  profonde  de  la  molécule  tout  entière,  qui 
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vient  ainsi  se  rapprocher  des  hydrures  dont  nous 
avons  parlé  plus  haut. 

Les  acétones  aromatiques  à  un  seul  carbonyle  sont 
rares  :  nous  ne  citerons  parmi  elles  que  le  camphre, 
qui  en  est  le  meilleur  représentant.  Le  plus  souvent 
elles  renferment  deux  groupes  CO,  situés  en  para,  et 
portent  alors  le  nom  générique  de  quinones. 

Aldéhyde  benzoïque  C6H^(CH0). 

527.  Propriétés,  préparation.  —  L'aldéhyde  benzoïque 
ou  essence  d'amandes  ainères  est  un  liquide  jaunâtre, 
d'apparence  huileuse,  qui  bout  à  180  degrés  et  possède 
une  odeur  fort  agréable  d'amandes  amères. 

Tous  les  oxydants  et  même  le  contact  prolongé  de 
l'air  la  transforment  en  acide  benzoïque  C6H5(CO-H). 

L'aldéhyde  benzoïque  sert  en  parfumerie  et  dans  la 
fabrication  des  couleurs  artificielles  ;  on  la  prépare  in- 
dustriellement en  oxydant  le  chlorométhylbenzène 
CH2C1  -  C^Hs  par  l'azotate  de  plomb. 

Elle  prend  naissance  dans  la  fermentation  des 
amandes  ou  des  feuilles  de  laurier,  par  l'action  d'une 
diastase  particulière  {émulsine  ou  synaptase)  sur 
Vamygdaline  que  renferment  ces  organes  ;  il  se  forme 
en  même  temps  du  glucose  et  un  peu  de  nitrile  for- 
mique. 

Aldéhyde  salicylique  C6H4(OH)(CHO)L2. 

528.  Propriétés. —  L'aldéhyde  salicylique  n'est  autre 
chose  que  V essence  de  reine  des  prés;  c'est  un  liquide 
d'odeur  agréable,  qui  bout  à  196°  et  se  transforme  par 
oxydation  en  acide  salicylique. 

21. 
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Vanilline  C6H3(OH)(OCH3)(CHO). 


529.  Propriétés,  préparation.  —  La  vanilline,  ou  prin- 
cipe odorant  de  la  vanille,  est,  comme  le  montre  la 
formule  précédente,  à  la  fois  phénol,  étlier-oxyde  et 
aldéhyde. 

Elle  se  présente  sous  la  forme  d'aiguilles  blanches, 
solubles  dans  l'alcool  et  Téther,  et  possède  une  odeur 
extrêmement  forte  et  persistante  de  vanille. 

On  peut  l'extraire  de  la  vanille  naturelle  ou  la  pré- 
parer par  synthèse,  en  oxydant  la  coniférine  ou 
rez/</e7io/ par  l'acide  chromique. 


Camphre  C^^HieQ. 


530.  Propriétés,  préparation.  —  Le  camphre  est  une 
acétone  aromatique,  dérivée  du  camphène,  à  laquelle 
on  attribue  la  formule  de  constitution  suivante  : 

C-CH3 
HC/\C0  . 
H^cl  JcH2 

CH-CH<Cqjj3 


C'est  un  corps  solide  blanc,  d'odeur  caractéristique, 
facilement  soluble  dans  l'alcool,  qui  se  volatilise  déjà 
à  la  température  ordinaire  et  se  laisse  très  facilement 
sublimer. 

Les  réducteurs  le  changent  en  alcool  eampholique 
ou  bornéol  C^oHiso  et  oxydants  en  acide  carnpho- 
rique 
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Le  camphre  est  actif  et,  suivant  son  origine,  dévie 
à  droite  ou  à  gauche  le  plan  de  polarisation  de  la  lu- 
mière. 

On  l'extrait  par  distillation  du  Laurus  camphora  ou 
de  la  matrlcalre  ;  dans  le  premier  cas,  on  obtient  un 
produit  dextrogyre,  c'est  le  camphre  ordinaire  ;  dans 
le  second,  on  obtient  un  produit  lévogyre,  isomérique 
du  précédent. 

Le  camphre  sert  comme  antiseptique  en  médecine. 

Quinone  C6HM32. 

531.  Propriétés,  préparation.  —  La  quinone  ordinaire 
ou  benzoquinone  est  la  paradieétone  correspondante 
au  dihydrure  de  benzène  C^H^  ;  on  la  représente  par 
la  formule  de  structure: 

CO 
HCi/'^lCH 

CO 

C'est  un  corps  jaune,  très  volatil,  qui  cristallise  par 
sublimation  en  belles  aiguilles  allongées,  et  qui  se  re- 
connaît surtout  à  son  odeur  forte,  irritante  et  caracté- 
ristique. 

La  quinone  est  immédiatement  réduite  à  l'état  à'hy- 
droquinone  ou  phène-diol  1.4  par  tous  les  réducteurs 
et  notamment  par  l'acide  sulfureux;  on  la  prépare  en 
attaquant  un  sel  d'aniline,  à  froid,  par  l'acide  chro- 
mique  étendu  et  on  s'en  sert  pour  préparer  l'hydro- 
quinone  commerciale. 
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Anthraquinone  C^m^O\ 

532.  Propriétés,  préparation.  —  L'anthraqiiinone  est 
une  dicétone  dérivée  de  Fanthracène,  qui  répond  à  la 
formule  de  structure  suivante: 

CH     co  CH 

/\c 


CH      co  CH 


C'est  un  corps  jaune,  cristallisable,  inodore  et  inso- 
luble dans  l'eau,  qui  sert  à  la  fabrication  de  Valizarine 
artificielle  ;  les  réducteurs  énergiques  la  transforment 
aisément  en  anthracéne  C^^H^o^ 

On  prépare  l'antliraquinone  en  oxydant  l'anthracéne 
par  Tacide  chromique. 

Alizarine  Ci'^H^O'^ 

533.  Propriétés,  préparation.  —  L'alizarine  est  la  ma- 
tière colorante  de  la  garance  ;  au  point  de  vue  chimique, 
elle  doit  être  considérée  comme  un  diphénol  dérivé 
de  l'antliraquinone. 


CH      co  COH 


CH      co  CH 


L'alizarine  est  une  belle  matière  de  couleur  orangée, 
cristallisable  par  sublimation,  qui  se  fixe  aisément  sur 
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les  étoffes  et  donne  en  teinture,  suivant  l'espèce  de 
mordant  employé,  des  nuances  orangées,  rouges  ou 
violettes,  très  vives  et  remarquablement  solides. 

On  prépare  l'alizarine  en  décomposant  par  la  soude 
en  fusion  Vacide  anthraqainone  dlsulfonlquc 

Ci4H602(S03H)2, 

que  l'on  obtient  lui-même  en  traitant  l'anthraqui- 
none  par  l'acide  sulfurique, 

Ci'^H602(S03H)2  4- 4NaOH 
2S03Na2  +  Ci'^H^^^O'^  +  2H^0. 

On  peut  aussi  l'extraire  de  la  racine  de  garance,  qui 
était  autrefois  l'une  des  plantes  tinctoriales  les  plus 
employées. 


CHAPITRE  XI 


ACIDES  AROMATIQUES. 

534.  Généralités.  —  La  constitution  des  acides  aro- 
matiques est  absolument  la  même  que  celle  des  acides 
gras;  comme  ceux-ci,  ils  renferment  un  ou  plusieurs 
groupes  carboxyles  CO-H,  dont  le  nombre  mesure  leur 
basicité.  Ces  carboxyles  étant  monovalents  ne  peuvent, 
bien  entendu,  se  trouver  qu'à  Textrémité  de  chaînes 
latérales,  sans  jamais  pénétrer  dans  Tintérieur  du 
noyau  benzénique. 

Acide  benzoïque  C'H^O^. 

535.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  benzoïque 
C^H-^  -  CO-H  est  un  corps  blanc,  peu  soluble  dans 
l'eau,  fusible  à  121^,  volatil  et  cristallisable  par  subli- 
mation, qui  possède  une  odeur  spéciale,  caractéris- 
tique. 

Il  donne  avec  les  bases  des  sels  monométalliques, 
dont' quelques-uns  sont  employés  en  médecine;  la 
chaux  le  transforme,  par  distillation  sèche,  en  ben- 
zène pur. 

C7H60^  +  CaO  =  C03Ca  +  C'^•H^ 

On  prépare  l'acide  benzoïque  en  hydratant,  par  la 
chaux  éteinte,  V acide  Jùppurique,  qui  se  trouve  dans 
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l'urine  des  herbivores,  ou  mieux  en  oxydant  par  l'acide 
azotique  le  cJilorornéthtjlbenzène. 

C6H5-CO-AzH-CH'^-C02H  +  H^O  = 

Acide  hippurique. 

C6H^-C02H  +  AzH2-CH2-(  :02H. 

Ac.  bcnzojque.  GlycocoUe. 

C6H^^-CH2C1  4-  5Az03H  = 
C^W-COm  4-  5Az02  +  Cl  +  3H20. 

On  peut  aussi  l'extraire  du  benjoin,  par  sublima- 
tion. 

Acide  salicylique  C^H^O^. 

536.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  salicylique 
est  l'orthophénol  C6H4/OH)(C02H)  1 .2  correspondant  à 
l'acide  benzoique  ;  c'est  un  corps  blanc,  cristallisé  en 
longues  aiguilles,  fines,  très  légères  et  peu  solubles 
dans  l'eau  ;  ses  dissolutions  donnent  avec  le  chlorure 
ferrique  une  coloration  violette  intense,  absolument 
caractéristique. 

L'acide  salicylique  est  très  employé  com^me  antisep- 
tique, ainsi  que  le  salicylate  de  bismuth  et  sa  combi- 
naison avec  le  phénol  ordinaire,  le  salicylate  de  phé- 
nyle  ou  salol  C^^H''(OH)(C02C^H5)  ;  quelques-uns  de  ses 
sels,  entre  autres  le  salicylate  de  sodium,  servent  comme 
médicaments  internes  dans  le  traitement  des  affections 
rhumatismales;  le  salicylate  de  méthyle,  ou  essence  c/e 
Wtntergreen  C^U.^(OYL){CO'-CW),  est 'enfin  utilisé  en 
parfumerie,  à  cause  de  son  odeur  agréable. 

On  prépare  l'acide  salicylique  en  traitant  le  phénol 
sodé  ou  phénate.  de  sodium  par  l'acide  carbonique,  à 
haute  température  et  sous  pression  :  il  se  forme  du 
salicylate  de  sodium,  que  l'on  décompose  ultérieure- 
ment par  l'acide  sulfurique. 

C6H5(ONa)  +  C02     C6HHOH)(C02Na).  ' 

Phénol  sodé.  Salicylate  de  sodium. 
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Acide  gallique  Cm^O\ 

537.  Propriétés,  préparation.  —  L'acide  gallique  est 
un  triphénol  acide  monobasique  C^R'^(CO-îl){ORf  1 .3.4.5 
dérivé  du  benzène  ;  il  cristallise  en  fines  aiguilles 
blanches,  solubles  dans  l'eau  et  décomposables  par  la 
chaleur  en  pyrogallol  et  acide  carbonique. 

C7H605z=C02  +  C6H603. 

Il  donne  avec  le  chlorure  ferrique  une  coloration 
bleue  intense. 

L'acide  gallique  est  un  antiseptique  puissant,  qui 
joue  un  rôle  considérable  dans  le  tannage  des  cuirs. 
On  l'obtient  en  hydratant  le  tannin  par  l'acide  sulfu- 
rique  étendu. 

Ci^HioQS  +  H20  =  2  Cm^O^. 

Tannin.  Ac.  gallique. 

Il  existe  à  côté  du  tannin  dans  un  grand  nombre  de 
végétaux. 

Tannin  Ci^HiOQ^. 

538.  Propriétés,  préparation.  —  Le  tannin  est  un 
produit  de  condensation  de  l'acide  gallique  ;  il  se  pré- 
sente sous  la  forme  d'écaillés  jaunâtres,  très  légères, 
solubles  dans  l'eau  et  dans  l'alcool. 

Ses  solutions  se  colorent  en  noir  {encre)  par  addi- 
tion de  chlorure  ferrique  ;  les  acides  étendus  le  trans- 
forment, par  hydratation,  en  acide  gallique. 

Le  tannin  est  fortement  antiseptique  ;  c'est  lui  qui 
constitue  la  partie  active  du  tan  qui  sert  à  rendre  les 
peaux  imputrescibles. 

Le  tannin  est  très  répandu  dans  le  règne  végétal; 
l'écorce  de  chêne,  le  bois  de  châtaignier  qui  servent 
au  tannage  en  renferment  des  quantités  considé- 
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rables.  On  le  prépare  ordinairement  au  moyen  de  la 
noix  de  galle,  que  Pon  épuise  par  l'éther  aqueux;  le 
liquide  se  sépare  de  lui-même  en  deux  couches  su- 
.  perposées,  dont  l'inférieure  est  une  dissolution  de 
tannin  sensiblement  pur. 

Le  tannin  sert  en  médecine  et,  à  l'état  brut,  pour 
fabriquer  l'encre  et  tanner  les  peaux. 

Acide  phtalique  C^H^O'^ 

539.  Propriétés,  préparation.  —L'acide  phtalique  est 
un  acide  bibasique  Cm^COm)-^  1,2,  par  conséquent 
un  dérivé  ortho  du  benzène  ;  il  se  déshydrate  très 
facilement  et  donne  alors  un  anhydride  C6H^<^q>0, 
qui  cristallise  en  magnifiques  aiguilles  blanches. 

Ce  corps  a  la  propriété  de  s'unir  aux  phénols  pour 
donner  des  matières  colorantes,  de  constitution  assez 
complexe,  qui  sont  connues  sous  le  nom  de phtaléines 
et  dérivent  comme  les  couleurs  d'aniline  du  triphényl- 
méthane. 
lya  phtaléine  du  phénol  ordinaire, 

(OH)C6HW:6H4(OH) 

presque  incolore  par  elle-même,  devient  rouge  vif  au 
contact  d'une  trace  d'alcali  ;  elle  peut  ainsi  remplacer 
le  tournesol  pour  reconnaître  les  acides  et  les  bases. 

La  phtaléine  de  la  résorcine,  ou  fluorescétne,  est 
une  substance  jaunâtre  qui  possède,  en  dissolution, 
une  magnifique  fluorescence  verte  ;  son  dérivé  tétra- 
bromé,  Véostne  du  commerce,  est  employé  comme 
matière  colorante  rouge. 

^  L'acide  phtalique  se  prépare  en  oxydant  la  naphta- 
line par  l'acide  azotique. 
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540.  Généralités.  —  Comme  dans  la  série  grasse,  les 
corps  aromatiques  azotés  simples  dérivent  des  hydro- 
carbures par  substitution  des  restes  AzH^,  AzH  ou  Az 
à  un,  deux  ou  trois  atomes  d'hydrogène  ;  les  aminés 
aromatiques,  en  particulier,  sont  encore-  des  subs- 
tances basiques,  qui  présentent  la  même  structure 
fondamentale  que  les  aminés  grasses.  Un  grand  nom- 
bre de  ces  corps  forment  la  base  de  matières  colo- 
rantes importantes  ;  nous  examinerons  rapidement 
celles  que  l'industrie  utilise  en  plus  grande  quantité. 

Aniline  C^H^Az. 

541.  Propriétés,  préparation.  —  L'aniline  ou  phé- 
nylamine  C6H5(AzH2)  est  un  liquide  incolore,  d'odeur 
faiblement  vineuse,  qui  bout  à  182  degrés  et  est  pres- 
que insoluble  dans  l'eau  ;  elle  donne  des  fumées 
blanches  dans  une  atmosphère  chargée  d'acide  chlo- 
rhydrique  et  s'unit  à  .tous  les  acides  pour  former  des 
sels  bien  définis. 

Les  oxydants,  le  chlorure  de  chaux  par  exemple, 
donnent  avec  une  trace  d'aniline  une  coloration  vio- 
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lette  intense;  les  iodu.es  alcooliques  la  transforment 
en  aminés  secondaires  ou  tertiaires,  parmi  lesquelles 
nous  citerons  la  méih(jlaniUne  C^H'^-AzH-CH^  et  la 
dlmcthijlamline  C6H''-Az(CH3)2. 

L'aniline  sert  à  fabriquer  les  matières  colorantes  dé- 
rivées du  triphénylméthane  ;  on  roblient  pratiquement 
en  distillant  du  nitrobenzène  avec  un  mélange  de 
fer  et  d'acide  clilorliydrique,  c'est-à-dire  en  présence 
d'hydrogène  naissant. 

C6H5(AzO^)  +  6H  =  2W0  +  Cm\KzW). 

L'aniline  se  rencontre  en  petite  quantité  dans  le 
goudron  de  houille,  d'où  on  peut  l'extraire  par  agitation 
avec  un  acide  et  décomposition  ultérieure,  par  la 
soude,  du  sel  d'aniline  formé. 

Toluidine  C^H^Az. 

542.  Propriétés,  préparation.  —  La  toluidine  est  l'ho- 
mologue supérieur  de  l'aniline,  c'est-à-dire  la  métho- 
phénijlarnine  CH-^-C^H''-AzH-.  Comme  tous  les  dé- 
rivés bisubstitués  du  benzène,  elle  existe  sous  les  trois 
formes  isomériques  ortho,  méta  et  para. 

Les  deux  premières  variétés  sont  liquides  et  res- 
semblent beaucoup  à  l'aniline  :  la  paratoluidine  est 
solide  et  cristallisée. 

Les  toluidines  servent  comme  l'aniline  à  la  fabrica- 
tion des  couleurs  dérivées  du  triphénylméthane  ;  on 
les  obtient  de  la  même  manière,  en  traitant  les  nitro- 
toluènes  ortho,  méta  ou  para  par  l'hydrogène  naissant. 


C^-^fAzO^)  -fOH 

Nitrotoluùnc. 


=:2H20  4-C^H9Az. 

Toluidine. 
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Diphénylamine  Ci2HiiAz. 

543.  Propriétés,  préparation.  —  La  diphénylamine 
est  l'aminé  secondaire  du  benzène  AzH{C^W>)'^  ;  c'est 
un  corps  blanc,  cristallisé,  qui  fond- à  54  degrés  et 
bout  à  310  degrés .  Elle  possède  les  propriétés  d'une  base 
faible  et  se  colore  en  bleu  foncé  par  oxydation,  lors- 
que, par  exemple,  on  la  traite  par  un  mélange  d'acide 
sulfurique  et  d'acide  azotique. 

La  diphénylamine  sert  comme  les  bases  précédentes 
à  la  fabrication  des  couleurs  artificielles,  on  la  prépare 
en  chauffant  du  chlorhydrate  d'aniline  avec  un  excès 
d'aniline. 

C6H5(AzH2)HCl  -f  C6H5(AzH2;  =:  {Cm^^AzU  +  AzH^Cl. 

Pararosaniline  C^^Hi^Az^O. 

544.  Propriétés,  préparation.  —  La  pararosaniline 
est  une  triamine  alcool,  qui  dérive  du  triphénylmé- 
thane  ou  de  Taurine  dont  nous  avons  parlé  plus  haut  ; 
sa  formule  développée  montre  nettement  les  relations 
qui  existent  entre  ces  trois  corps. 

CH(C6H5)3     C(OH)(C6H40H)3  C(OH)(C6H4AzH2)3 

Triphénylméthane.  Aurine.  Pararosaniline. 

La  rosaniline  est  un  corps  blanc,  cristallisé,  qui 
s'unit  aux  acides  pour  former  des  combinaisons 
rouges  que  l'on  croit  être  des  éthers;  ces  combinai- 
sons se  fixent  très  facilement  sur  les  fibres  textiles  et 
servent,  à  cause  de  cette  propriété,  en  teinture. 

Le  chlorhydrate  de  pararosaniline  CCl(C6H^AzH2)3, 
en  particulier,  est  une  matière  colorante  superbe^ 
identique  comme  aspect  à  la  fuchsine  ordinaire. 

L'introduction  de  radicaux   organiques    dans  le 
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groupe  AzlP  de  la  pararosaniline  modifie  la  colora- 
tion de  ses  dérivés  acides  en  la  faisant  virer  au  vio- 
let et  aa  bleu.  Le  violet  de  mètliyle  du  commerce  est 
le  chlorhydrate  de  pararosaniline  hexamétliylée  ;  le 
hleu  de  dlpJién  y  lamine  a  pour  base  la  pararosaniline 
triphénylée  et  se  prépare  en  chauffant  la  diphényla- 
mine  avec  de  Tacide  oxalique. 

3AzH(C6H5)2  4-  C2H20'*  = 

Diphénylamine. 

C(OH)(C6H^-AzH-C6H5)3  +  CO  +  2H20. 

Base  du  bleu  de  diphénylamine. 

Quant  à  la  pararosaniline  elle-même,  elle  se  forme 
en  même  temps  que  la  rosaniline  ordinaire,  lorsqu'on 
oxyde  un  mélange  d'aniline  et  de  toluidine  par  l'acide 
arsénique. 

2C6H^Az  +  Cm^Kz  +  30  =  2H20  +  Ci^Hi^AzSO. 

Rosaniline  C20H2iAz3O. 

545.  Propriétés,  préparation.  —  La  rosaniline  ordi- 
dinaire  est  l'homologue  supérieur  de  la  pararosani- 
line, c'est-à-dire  une  méthylparar  os  aniline 

/C6H4AzH2 
C(OH)^C6H4AzH2 

\C6H3(CH3)AzH2. 

C'est  un  corps  blanc,  cristallisé,  qui  rougit  par  les 
acides  et  possède  toutes  les  propriétés  chimiques  et 
tinctoriales  de  la  pararosaniline  ;  son  chlorhydrate 
Q20H20Az3Cl  est  une  magnifique  substance  colorante 
rouge,  très  soluble  dans  l'alcool,  qui  est  connue  dans 
le  commerce  sous  le  nom  de  fuehslne. 

Comme  dans  le  cas  précédent  l'introduction  de  ra- 
dicaux organiques  dans  les  groupes  AzH2  de  la  fuch- 
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sine  fait  virer  sa  couleur  au  bleu  :  le  violet  Hoffman 
a  pour  base  latriéthylrosaniline  C20Hi'îAz3(OHj(C2H'^)3, 
enfin  le  violet  impérial  ronge,  le  violet  impérial  bleu 
et  le  bleu  de  Lyon  dérivent  des  rosanilines  mono,  di 
ou  triphénylées,  dont  les  formules  sont  respective- 
ment. 

C20Hi9Az3(OH)(C6H5),  C20Hi8Az3(OH)(G6H5)2 

Base  du  violet  rouge.  Base  du  violet  bleu. 

et  C20HnAz3(OH)(C6H5)3. 

Base  du  bleu. 

Pour  préparer  industriellement  la  rosaniline,  on 
oxyde  un  mélange  d'aniline  et  de  toluidine  par  l'acide 
arsénique,  à  chaud;  on  obtient  ainsi  l'arséniate  de 
rosaniline,  qu'on  décompose  ensuite  par  un  alcali, 
si  l'on  veut  avoir  la  rosaniline  libre,  et  qu'il  suffit  de 
dissoudre  dans  l'acide  chlorhydrique  pour  le  trans- 
former en  fuchsine. 

C6H^Az  +  2C'?H9Az  +  30     2H20  +  C20H2iAz3O. 

Les  violets  et  le  bleu  d'aniline  se  préparent  en 
traitant  la  fuchsine  par  un  excès  d'aniline,  en  présence 
d'un  acide  organique  quelconque,  par  exemple  d'acide 
acétique. 

Vert  malachite. 

546.  Propriétés,  préparation.  —  Le  vert  malachite 
est  encore  un  dérivé  du  triphénylméthane,  dont  la  base 
présente  la  constitution  suivante. 

C(OH)^C6H4Az(CH3)2 
\C6H^Az(CH3)2. 

C'est  une  belle  matière  colorante  vert  bleuâtre,  que 
l'on  prépare  en  chauffant  la  diméthylaniline  C^H-^Az 
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(CH3)2  avec  du  tvlchlorométhylbenzène  CCl^-C^H^  et 
du  chlorure  de  zinc. 


Noir  d^aniline. 


547.  Propriétés.  —  Le  noir  d'aniline  est  une  matière 
de  constitution  assez  mal  connue,  absolument  inso- 
luble, qui  se  forme  toutes  les  fois  que  l'on  oxyde 
énergiquement  l'aniline;  il  est  facile  de  le  développer 
sur  la  fibre  même  des  étoffes  et  on  obtient  ainsi  une 
teinture  extrêmement  solide. 


Indigotine  C^m^^kv^O^-. 

548.   Propriétés,   préparation.  ,  —  L'indigotine,  ou 
matière   colorante  de  l'indigo,  est  une  substance  fort 
.  complexe,  qui  a  pour  formule  de  constitution 

>C  =  C<  >C6H^ 
\AzH/  \AzH/ 

C'est  un  corps  bleu  foncé,  qui  prend  quand  on  le 
frotte  un  éclat  cuivré,  et  que  l'on  peut  obtenir  sous  la 
forme  d'aiguilles  cristallines  par  sublimation. 

L'indigotine  est  insoluble  dans  l'eau,  mais  elle  se 
dissout  aisément  dans  l'acide  pyrosulfurique,  et  sous 
cette  forme  peut  servir  directement  à  la  teinture. 

Les  réducteurs,  par  exemple  l'hydrosulfîte  de  sodium 
ou  un  mélange  de  sulfate  ferreux  et  de  chaux,  la 
transforment  en  indigo  blanc  Ci^Hi^Az^O^,  qui  est 
soluble  dans  les  lessives  alcalines  et  redevient  bleu  à 
l'air,  par  oxydation;  on  profite  de  cette  propriété  en 
teinture  pour  monter  les  cuves  d'indigo. 

L'indigo  s'extrait  de  plantes  exotiques,  notamment 
de  Yindigofera  tin^toria^  où  il  se  développe  à  la  suite 
d'une  fermentation  particulière. 


^92  CHIMIE  ORGANIQUE 

On  a  réussi  à  effectuer  la  synthèse  de  l'indigotine 
par  différentes  méthodes,  mais  aucune  d'elles  n'a  pu 
être  encore  appliquée  dans  l'ndustrie  de  la  teinture, 
par  raison  d'économie. 

Alcaloïdes. 

549.  Propriétés,  préparation.  —  On  désigne  sous  le 
nom  d'alcaloïdes  toute  une  série  de  matières  organi- 
ques azotées  complexes,  de  structure  moléculaire 
généralement  inconnue,  qui  possèdent  une  fonction 
basique  bien  déterminée  et  donnent  des  sels  avec  les 
acides. 

La  plupart  des  alcaloïdes  sont  quaternaires,  quelques- 
uns  seulement  sont  ternaires,  comme  les  ammoniaques 
composées  ;  c'est  le  cas  de  la  nicotine  et  de  la  conicine, 
qui  sont  liquides  à  la  température  ordinaire. 

Les  alcaloïdes  sont,  en  général,  insolubles  ou  peu 
solubles  dans  l'eau,  solubles,  au  contraire,  dans  l'alcool, 
l'éther,  le  chloroforme  et  presque  tous  les  hydrocar- 
bures; leurs  sels  sont  solubles  et  actifs  sur  la  lumière 
polarisée,  ils  possèdent  généralement  une  saveur  amère 
caractéristique. 

Les  alcaloïdes  sont  précipités  'de  leurs  solutions 
salines  par  un  grand  nombre  de  réactifs,  dont  les  plus 
employés  sont  le  tannin,  le  periodure  ou  Viodomer- 
curate  de  potassium,  V acide  phospho-molyhdique^etc. 

Ils  exercent  presque  tous  des  actions  violentes  sur 
l'organisme  animal  et  quelques-uns  d'entre  eux  sont 
des  poisons  redoutables;  leur  influence  est  presque 
toujours  localisée  et  on  les  emploie  fréquemment  en 
médecine  pour  réagir  dans  un  sens  déterminé,  que 
l'observation  a  appris  à  connaître. 

Les  alcaloïdes  se  rencontrent  dans  un  grand  nombre 
de  végétaux,  en  combinaison  avec  des  acides  organi- 
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qiies  ;  pour  les  en  extraire  on  traite  la  plante  ou 
l'organe  de  plante  qui  les  renferme  par  la  chaux,  puis 
on  agite  avec  un  dissolvant  approprié,  éther  ou  chlo- 
roforme, qui  s'empare  de  l'alcaloïde,  et  on  évapore  la 
dissolution.  On  peut  aussi  épuiser  la  plante  par  l'acide 
chlorhydrique  étendu,  qui  dissout  l'alcaloïde,  et  pré- 
cipiter ensuite  celui-ci  par  une  base  alcaline. 

Il  nous  est  impossible  de  décrire  ici  les  alcaloïdes 
en  détail,  nous  donnerons  seulement  la  liste  des 
principaux  d'entre  eux,  avec  leur  origine  et  leur 
formule  brute. 


Opium 


Quinquinas. 


Morphine   Ci^Hi^AzO^. 

Codéine   CisH^iAzO^. 

TJiébaïne   Ci8H2iAz03. 

Papavérine   C^m^^XzO^. 

Nareéine   C23H29Az09. 

Narcotine   C22H23Az07. 

Quinine   C20H24Az2O2. 

Cinehonine   Ci9H22Az20. 


^,      1    ,      {Strychnine,.:   C2iH22Az202. 

Strychnees..<  ^  ^  . 

\  Brucme   C23H26Az20^. 

Belladone  . .  Atropine   Ci^H23Az03. 

Aconit   Aconitine   C33H^3^20i2. 

Tabac   Nicotine.   C^OH^^Az^. 

Ciguë   Conicine    C^Hi^Az. 

La  morphine  et  la  codéine  sont  très  employées 
comme  soporifiques  ;  la  quinine  est  le  meilleur  fébri- 
fuge que  l'on  connaisse;  l'atropine  rend  de  grands 
services  dans  le  traitement  des  maladies  des  yeux; 
l'aconitine,  malgré  ses  propriétés  vénéneuses,  sert  au 
traitement  des  affections  rhumatismales  ou  des 
organes  respiratoires  ;  la  strychnine  et  la  brucine  sont 
enfin  des  poisons  convulsivants,  que  l'on  utilise  à  la 
destruction  des  animaux  nuisibles. 
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Fermentations. 

550.  Définition.  —  On  appelle  fermentation,  toute 
action  chimique  qui  a  pour  cause  le  développement 
d'un  microorganisme  (ferment  figuré)  ou  la  présence 
d'un  principe  soluble  (diastase  ou  ferment  soluble) 
élaboré  par  un  microorganisme  dans  un  milieu  fer- 
mentescible. 

La  nature  de  ces  actions  chimiques  varie  nécessai- 
rement avec  celle  de  l'organisme  ou  de  la  diastase  qui 
les  détermine;  nous  ne  parlerons  ici  que  des  plus 
nettes  et  en  particulier  de  celles  qui  s'accomplissent 
dans  l'organisme  vivant  ou  qui  ont  reçu  quelque  appli- 
cation dans  l'industrie, 

Diastases. 

551.  —  Les  diastases  &ont  des  composés  de  nature 
albuminoïde  qui,  par  leur  seul  contact,  sont  capables 
de  produire  une  transformation  chimique  définie  des 
corps  qui  sont -sensibles  à  leur  influence  ;  cette  trans- 
formation est, le  plus  souvent  un  dédoublement  par 
fixation  des  éléments  de  l'eau.  Les  principales  diastases 
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sont  Vinvertine,  la  dlastase  proprement  dite  ou  amy- 
lase,  Vémulsine  ou  sijnaptase,  la  pepsine,  etc. 

552.  Invertine.  —  L'invertine  a  pour  caractère  essen- 
tiel de  transformer  le  sucre  ordinaire  en  siœre  inter- 
verti, c'est-à-dire  en  un  mélange  de  glucose  et  de 
lévulose  ;  elle  existe  chez  un  grand  nombre  de  yë^é- 
tdiix:  Vaspergillus  niger  et  la  levure  en  sécrètent  des 
quantités  considérables  ;  c'est  la  présence  de  l'invertine 
dans  la  levure  qui  permet  à  celle-ci  de  faire  fermenter 
le  sucre  ordinaire. 

553. ^  Amylase. —  L'amylase  a  pour  effet  de  transfor- 
mer l'empois  d'amidon  en  dextrine  et  maltose  ;  c'est 
elle  qui  solubilise  l'amidon  dans  les  graines,  au  cours 
de  la  germination,  c'est  elle  également  qui  donne 
naissance  aux  sucres  fermentescibles  que  renferme  le 
màlt.  La.  salive  renferme  une  espèce  particulière  de 
diastase  qui  porte  le  nom  de  ptyaline. 

554.  Émulsine.  —  L'émulsine  est  la  diastase  des 
amandes  ;  son  action  se  porte  de  préférence  sur  Yamyg- 
dallne,  principe  cristallisable  également  propre  aux 
amandes,,  qu'elle  dédouble  en  glucose,  aldéhyde  ben- 
zoïque  et  nitrile  formique. 

555.  Pepsine.  —  La  pepsine  est  le  ferment  soluble  du 
suc  gastrique  ;  elle  a  pour  propriété  de  dissoudre  les 
albuminoïdes  en  liqueur  acide,  et  de  les  transformer 
en  peptones  assimilables;  c'est,  par  conséquent,  le 
principe  actif  de  la  digestion  stomacale. 

P'arments  organisés. 


556.  Généralités.  —  Les  ferments  proprement  dits 
sont  des  organismes  infiniment  petits  qui,  néanmoins, 
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présentent  au  microscope  des  formes  bien  déterminées 
et  qui  appartiennent  tantôt  au  règne  végétal,  tantôt  au 
règne  animal.  Leurs  germes  sont  très  disséminés  dans 
la  nature  et  c'est  leur  apport  par  l'air,  toujours  en 
mouvement,  qui  est  cause  de  l'altération,  en  apparence 
spontanée,  des  matières  fermentescibles. 

M.  Pasteur  a  démontré  expérimentalement  que  tout 
liquide  organique,  si  altérable  qu'il  soit,  se  conserve 
indéfiniment  en  l'absence  de  ces  germes,  sans  subir 
d'autres  modifications  que  celles  qui  peuvent  résulter 
de  sa  combustion  lente. 

C'est  sur  ce  principe  qu'est  fondée  la  fabrication  des 
conserves  alimentaires  et,  d'une  manière  générale,  la 
stérilisation  des  substances  putrescibles  ;  on  réalise 
cette  stérilisation  en  chauffant  la  matière  à  une  tem- 
pérature de  120  degrés  qui  détruit  tous  les  germes 
présents,  ou  bien,  s'il  s'agit  d'un  liquide,  en  le  filtrant 
à  travers  une  cloison  à  pores  très  fins,  en  biscuit  de 
porcelaine,  qui  les  élimine  mécaniquement  (bougie 
Çhamherland). 

Tous  les  ferments  organisés  sécrètent  des  diastases 
que  l'on  retrouve  en  dissolution  dans  le  liquide  où  ils 
vivent  ;  quelques-unes  de  ces  diastases  sont  extrême- 
ment vénéneuses,  ce  sont  les  toxines^  auxquelles  il  faut 
rapporter  la  plupart  des  accidents  consécutifs  à  toute 
invasion  microbienne  de  l'organisme  humain. 

On  dit  qu'un  ferment  est  aérobie  ou  anaérobie^  sui- 
vant qu  il  est  capable  de  se  développer  au  contact  de 
l'air  ou  seulement  à  l'abri  de  ce  contact,  les  organismes 
de  la  putréfaction  sont  généralement  anaérobies  et, 
en  conséquence,  ne  peuvent  subsister,  en  présence  de 
l'air,  qu'à  l'état  de  germes  ou  spores. 


557.  Fermentation  alcoolique.  —  La  fermentation 
alcoolique  est  déterminée  par  le  développement  d'or- 
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gariismes,  que  l'on  désigne  sous  le  nom  de  levures  et 
dont  la  forme  globulaire  est  assez  variable  ;  elle  a  pour 
résultat  un  dédoublement  du  glucose  en  alcool  et  acide 
carbonique,  accompagnés  toujours  d  une  faible  pro- 
portion de  glycérine  et  d'acide  succinique. 

C6Hi206     2C02  +2C2H60. 

Toutes  les  levures  sécrètent  une  invertine  qui  leur 
donne  la  faculté  de  faire  entrer  le  sucre  ordinaire  en 
fermentation  aussi  bien  que  le  glucose  ;  chacune  d'elles 
élabore  en  outre  quelques  principes  indéterminés  qui 
donnent  au  liquide,  après  la  fermentation,  une  saveur 
particulière  et  caractéristique. 

Le  bouquet  des  vins  et  de  la  bière  parait  être  en 
grande  partie  dû  à  l'espèce  de  levure  qui  a  déterminé 
leur  fermentation  ;  aussi  y  a-t-il  grand  avantage  à  em- 
ployer dans  la  fabrication  des  liqueurs  fermentées  un 
ferment  d'origine  connue  et  autant  que  possible  pur 
de  tout  autre  organisme. 

558.  Fermentation  acétique.  —  La  fermentation  acé- 
tique, qui  a  pour  résultat  de  transformer  l'alcool  en 
acide  acétique,  par  oxydation  pure  et  simple,  est 
l'œuvre  d'un  organisme  spécial,  essentiellement  aéro- 
bie, qui  offre  l'apparence  de  globules  très  petits  et  que  ' 
M.  Pasteur  a  appelé  mycoderma  aceti. 

Cet  organisme  se  développe  à  la  surface  des  liquides 
alcooliques  et  y  forme  une  sorte  de  voile  que  l'on 
désigne  vulgairement  sous  le  nom  de  mère  du  vi- 
naigre. 

Pour  fabriquer  le  vinaigre,  il  suffit  d'ensemencer  du 
vin,  largement  exposé  à  l'air,  avec  du  mycoderma 
aceti,  que  l'on  a  bien  soin  de  ne  jamais  immerger. 

Le  vin  en  fermentation  acétique  est  souvent  envahi 
par  un  autre  organisme,  ressemblant  un  peu  à  la 

28. 
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levure,  que  l'on  appelle  mijcoderma  vint  ou  Jleur  du 
vin  et  qui  brûle  en  totalité  l'alcool,  en  formant  de  l'eau 
et  de  l'acide  carbonique. 

559.  Fermentation  lactique.  —  La  fermentation  lac- 
tique, qui  se  déclare  avec  une  extrême  facilité  dans  le 
lait  ordinaire,  a  pour  résultat  une  transformation  du 
lactose  en  acide  lactique,  qui,  à  son  tour,  en  donnant 
au  lait  une  réaction  acide,  en  détermine  la  coagula- 
tion. 

Elle  est  causée  par  le  développement  d'un  orga- 
nisme assez  analogue  comme  forme  au  mycoderma 
aceti,  mais  qui  se  développe  au  sein  même  du  liquide. 

560.  Fermentation  butyrique.  — La  fermentation  bu- 
tylnque,  qui  succède  assez  fréquemment  à  la  précé- 
dente, est  déterminée  par  un  gros  bacille  anaérobie, 
qui  transforme  le  glucose  ou  le"  sucre  en  acide  buty- 
rique, avec  dégagement  d'hydrogène  et  d'acide  car- 
bonique. 

C6H1206  =  C'^HsOf  +  2C02  -I-4H. 

On  l'utilise  dans  les  laboratoires  à  la  préparation  de 
l'acide  butyrique. 

Lait. 

561.  —  Le  lait  normal  est  un  mélange  de  tous  les 
principes  minéraux  et  organiques  qui  sont  indispen- 
sables à  la  nutrition.  L'analyse  montre  qu'il  renferme 
de  Talbumine,  de  la  caséine,  du  lactose,  une  matière 
grasse  particulière,  connue  sous  le  nom  de  beurre^ 
du  phosphate  de  chaux  et  des  sels  alcalins,  qui  lui 
donnent  une  réaction  légèrement  basique. 

Le  beurre,  insoluble  dans  l'eau,  comme  toutes  les 
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matières  grasses,  se  trouve  dans  le  lait  à  l'état  de  glo- 
bules extrêmement  petits,  qui  se  soudent  entre  eux  et 
se  prennent  en  masse  par  une  agitation  prolongée 
{barattage).  C'est  un  mélange  extrêmement  complexe 
d'éthers  de  la  glycérine,  qui  renferme  presque  tous  les 
acides  monoatomiques  de  la  série  grasse,  à  partir  de 
l'acide  butyrique. 

La  caséine  reste  en  dissolution  dans  le  lait  tant  qu'il 
conserve  sa  réaction  normale;  elle  se  coagule  dès 
qu'il  devient  acide  ou  qu'on  y  ajoute  de  la  présure 
(extrait  de  caillette  de  veau):  le  liquide  surnageant 
(petit  lait)  ne  renferme  plus  alors  que  du  lactose  et 
des  matières  salines. 

La  proportion  des  éléments  constitutifs  du  lait  varie 
sensiblement  avec  son  origine;  le  tableau  suivant 
donne  la  composition  moyenne  du  lait  fourni  par  dif- 
férentes espèces  animales. 


EAU. 

CASÉINE. 

BEURRE. 

LACTOSE. 

SELS. 

Vache  

87,2 

3,6 

3,6 

4,îl 

0,7 

Chèvre   

87,6 

3,7 

4,2 

4,0 

0,5 

Anessc   

90,7 

^,7 

5,8 

0,3 

Femme.  

87,4 

2,3 

3,8 

6,2 

0,3 



Sang. 

562.  —  Le  sang  est  constitué  par  un  liquide  incolore 
(sérum)  dans  lequel  flottent  une  multitude  de  globules, 
dont  la  orme  et  les  dimensions  varient  avec  chaque 
espèce  animale. 

Le  plus  .crand  nombre  de  ces  globules  sont  colorés 
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en  rouge  par  une  substance  particulière  qui  a  reçu  le 
nom  à' hémoglobine;  on  les  appelle  globules  rouges  ou 
hématies;  d'autres  sont  incolores,  ce  sont  les  globules 
blancs  ou  leucocytes. 

Chez  l'homme,  un  millimètre  cube  de  sang  renferme 
en  moyenne  5,000,000  de  globules  rouges  et  5,000  glo- 
bules blancs. 

Le  sérum  renferme,  en  dissolution,  des  sels,  entre 
autres  du  chlorure  de  sodium,  et  une  certaine  quan- 
tité de  fibrine,  qui  se  sépare  du  sang  lorsqu'on  l'agite 
fortement  ou  lorsqu'on  le  laisse  se  coaguler  à  l'air  :  la 
fibrine  entraîne  alors  avec  elle  les  globules  sanguins. 

La  matière  colorante  du  sang  ou  hémoglobine  est 
capable  de  s'unir  à  l'oxygène  pour  donner  Voxyhémo- 
globine,  dont  la  couleur  est  plus  claire  que  celle  de 
l'hémoglobine  primitive;  c'est  à  cette  propriété  qu'est 
due  la  différence  de  coloration  que  l'on  observe  entre 
le  sang  artériel,  qui  est  chargé  -  d'oxygène,  et  le  sang 
veineux,  qui  ne  contient  plus  guère  que  de  l'acide 
carbonique. 

L'hémoglobine  est  également  susceptible  de  se  com- 
biner à  l'oxyde  de  carbone,  avec  plus  d'affinité  même 
que  pour  l'oxygène  :  aussi  le  sang  s'empare-t-il  im- 
médiatement des  moindres  traces  d'oxyde  de  carbone 
qui  se  trouvent  dans  l'air.  L'hémoglobine  oxycarbonée 
est  naturellement  incapable  de  remplir  dans  l'orga- 
nisme les  mêmes  fonctions  que  l'oxyhémoglobine 
ordinaire;  c'est  pour  cela  que  l'oxyde  de  carbone  est 
si  dangereux  à  respirer,  même  en  proportion  très 
faible,  et  que  son  action  est  surtout  funeste  pour  les 
animaux  qui,  comme  les  oiseaux,  ont  une  respiration 
très  active. 
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